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ESTUDIO TERMODINÁMICO DE LA SOLUBILIDAD DE ALGUNAS 
SULFONAMIDAS SÓDICAS EN MEZCLAS COSOLVENTES 
ETANOL + AGUA 
 
 
 
RESUMEN 
 
En el presente trabajo se presenta la información fisicoquímica del proceso de 
solución en mezclas cosolventes etanol + agua, de la sulfadiazina sódica (SD.Na), 
la sulfamerazina sódica (SMR.Na) y la sulfametazina sódica (SMT.Na), tres sales 
orgánicas de interés farmacéutico.   
A partir de los datos experimentales de solubilidad determinados a diferentes 
temperaturas, mediante el uso de las ecuaciones de Van't Hoff y Gibbs, se 
calcularon las funciones termodinámicas estándar aparentes de solución, energía 
de Gibbs, entalpía y entropía de solución. 
Se encontró que la solubilidad de las tres sulfonamidas sódicas disminuye a 
medida que se aumenta la proporción de etanol en la mezcla cosolvente, 
mostrándose el efecto negativo del cosolvente para estos fármacos electrolitos. El 
cambio estándar aparente de entalpía es positivo para los tres fármacos en todas 
las mezclas cosolventes y en los dos solventes puros, indicando que el proceso de 
solución es endotérmico. Mediante análisis de compensación entálpica-entrópica, 
∆G0soln vs ∆H
0
soln  para el proceso de solución, se obtiene un relación no lineal, con 
pendiente negativa a partir de etanol puro hasta 0,60 en fracción másica de etanol 
y positiva desde esta composición hasta el agua pura; de acuerdo a este 
resultado, se deduce que el proceso de solución es conducido por la entropía en 
mezclas ricas en etanol y por la entalpía en mezclas ricas en agua.  
 
PALABRAS CLAVE: Sulfonamidas Sódicas, Solubilidad, Cosolvente, 
Termodinámica de soluciones, Volumen molar. 
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THERMODYNAMIC STUDY OF SOLUBILITY OF SOME SODIUM 
SUFONAMIDES IN ETHANOL + WATER COSOLVENT MIXTURES 
 
 
The present work reports information about the physicochemical behavior of 
sodium sulfadiazine (SD.Na), sodium sulfamerazine (SMR.Na) and sodium 
sulfamethazine (SMT.Na), in ethanol + water cosolvent mixtures, these 
sulfonamides are organic salts of pharmaceutical interest. 
 
From the experimental data of solubility at different temperatures, the apparent 
standard thermodynamic functions of solution, Gibbs energy, enthalpy and entropy 
were calculated by the Van't Hoff and Gibbs equations. 
 
It was found that the solubility of the three sodium sulfonamides decreases as the 
proportion of ethanol in the cosolvent mixture increases, showing the negative 
cosolvent effect for these electrolyte drugs. The apparent standard enthalpy 
change is positive for all three drugs in all the cosolvent mixtures and the two pure 
solvents, indicating that the solution process is endothermic. By enthalpy-entropy 
compensation analysis, ∆H0soln vs ∆G
0
soln for the solution process, it is found a non-
linear relationship with negative slope from neat ethanol up to 0.60 in mass fraction 
of ethanol and positive from this composition to neat water; accordingly to this 
result, it follows that the dissolution process of these drugs in ethanol-rich mixtures 
is entropy-driven, whereas, in water-rich mixtures the process is enthalpy-driven.  
 
 
KEY WORDS: Sodium Sulfonamides, Solubility, Cosolvent, Solution 
Thermodynamics, Molar Volume. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
6 
 
LISTA DE ABREVIATURAS 
 
A:   Solvente menos polar. 
a:    Intercepto.  
B:   Solvente mas polar. 
b:   Pendiente. 
C.V:  Coeficiente de Variación. 
EtOH:  Etanol. 
g:   Gramo. 
K:   Kelvin. 
l:    Litro. 
C:   Molaridad. 
m:   Molalidad. 
R:  Constante de los gases 8,314 J*mol–1*K–1. 
r:   Coeficiente de correlación. 
r2:  Coeficiente de determinación. 
SD:   Sulfadiazina. 
SD.Na:  Sulfadiazina Sódica 
SMR:   Sulfamerazina. 
SMR.Na:  Sulfamerazina Sódica. 
SMT:   Sulfametazina. 
SMT.Na:  Sulfametazina Sódica. 
Sv:  Parámetro experimental variación.  
T:   Temperatura en kelvin. 
Thm:   Temperatura armónica. 
  
                     Volumen molar parcial a dilución infinita. 
Xi:   Fracción molar de i. 
app
soG
 0 ln :  Cambio de energía de  Gibbs estándar aparente de solución.  
app
BAG


0 :        Cambio de energía de Gibbs estándar aparente de transferencia   
desde A hasta B.  
app
soH
 0 ln :  Cambio de entalpía estándar aparente de solución. 
app
BAH


0 :        Cambio de entalpía estándar aparente de transferencia desde A  
                      hasta B. 
app
soS
 0 ln :  Cambio de entropía  estándar aparente de solución. 
app
BAS


0 :         Cambio de entropía estándar aparente de transferencia  desde A  
hasta B. 
µg:                 Microgramo. 
µi:   Fracción másica de i. 
ρ:  Densidad de la solución saturada expresada en g*cm–3. 
ρ0:   Densidad de la mezcla cosolvente etanol + agua libre de soluto 
expresada en g*cm–3. 
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H% :   Contribución entálpica al proceso de solución. 
TS% :  Contribución entrópica al proceso de solución. 
V:  Volumen molar aparente. 
0
V :  Volumen molar aparente a dilución infinita.  
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INTRODUCCIÓN 
 
 
Dado que todos los fármacos, independientemente de la vía por la cual sean 
administrados, deben ser, al menos ligeramente solubles en agua para que 
puedan tener eficacia terapéutica, partiendo del principio de que el fármaco debe 
ser soluble en los líquidos presentes en el lugar donde ocurre la absorción, es muy 
importante comprender la teoría y la práctica de los fenómenos de solubilidad y 
disolución, sobre todo en medios acuosos (Ruckentein, 2003), ya que ello permite, 
no solo elegir el mejor medio disolvente de un fármaco o de una combinación de 
fármacos, sino que ayudará a superar ciertas dificultades que se presentan en la 
preparación de las formas farmacéuticas líquidas homogéneas (Auton, 2004).  
 
De otro lado, el estudio detallado de la solubilidad y de las propiedades 
relacionadas con esta, puede contribuir a comprender los mecanismos 
moleculares involucrados en el proceso de solución. Dentro de este contexto el 
uso de cosolventes, como una estrategia para aumentar la solubilidad de un 
fármaco, mejorar su estabilidad física y química, en soluciones para la 
administración oral, parenteral, de uso tópico, e inyectable, es de gran relevancia, 
sobre todo por la complejidad estructural de los nuevos agentes terapéuticos; 
además de que las mezclas cosolventes, son importantes porque presentan 
utilidad en métodos de purificación, estudios de preformulación, dosificación, entre 
otras aplicaciones. Por tanto el estudio termodinámico de la solubilidad de 
fármacos en estos sistemas se transforma en una prioridad frente al desarrollo de 
nuevos medicamentos y/o, el mejoramiento de los mismos. 
 
Es por estas razones, que dentro del Grupo de Investigaciones Farmacéutico-
Fisicoquímicas del Departamento de Farmacia de la Universidad Nacional de 
Colombia, a través del desarrollo del presente trabajo, se planteó el estudio de los 
aspectos termodinámicos de  disolución en mezclas cosolventes etanol + agua, de 
tres sulfonamidas sódicas estructuralmente relacionadas: Sulfadiazina Sódica, 
Sulfametazina Sódica y Sulfamerazina Sódica, compuestos de gran interés 
farmacéutico. Esto con el objetivo general de presentar una información 
fisicoquímica completa y sistemática de las propiedades de disolución de los 
fármacos mencionados, que pudiera contribuir al entendimiento del papel que 
juega la estructura molecular sobre algunos fenómenos tales como la disolución y 
posiblemente, la absorción in vivo de estos importantes compuestos. 
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1. ASPECTOS TEÓRICOS 
 
En 1908, Gelmo, investigando las propiedades colorantes de ciertos agentes, 
obtuvo el agente quimioterapéutico sulfanilamida. Sin embargo, sus propiedades 
antimicrobianas no fueron utilizadas sino hasta 25 años después. En 1932, 
Gerhard Domagk estudió las propiedades antimicrobianas del Prontosil, colorante 
que contiene el grupo sulfonamídico, demostrando que los ratones afectados por 
infecciones estreptocócicas eran curados por este fármaco. Domagk recibio el 
premio Nobel de Medicina en 1938, por sus trabajos sobre el valor quimio-
terapéutico del Prontosil (Delgado et al., 1991). En 1933, Foerester informó sobre 
el primer uso clínico del derivado sulfamídico Prontosil, en un niño de 10 meses de 
edad, afectado de una septicemia estafilocócica, obteniendo un notable resultado 
(Stokstad et al., 1987). 
 
Las sulfonamidas fueron los primeros fármacos usados efectivamente para 
combatir las infecciones. Debe destacarse la importancia médica del 
descubrimiento de éstos agentes, que junto a los antibióticos, significaron uno de 
los más grandes avances terapéuticos de los tiempos modernos. La 
morbimortalidad por infecciones disminuyó en forma considerable desde que se 
generalizó el uso clínico de las sulfonamidas y antibióticos. Sin embargo debido a 
la aparición de resistencia bacteriana y al descubrimiento de fármacos más activos 
y menos tóxicos, las sulfonamidas fueron dejadas de lado por mucho tiempo. Si 
bien, es de anotar que estos agentes bacteriostáticos sintéticos de amplio 
espectro y de acción rápida, eficaces contra la mayor parte de bacterias gram-
positivas y muchas bacterias gram-negativas, han reconquistado algunas 
indicaciones importantes en la quimioterapia antimicrobiana, aunque en 
situaciones muy concretas (Neuman et al., 2002). Todas las sulfamidas tienen 
cierto carácter tóxico y cuando se emplean de forma indiscriminada producen 
anomalías sanguíneas y lesiones renales (Forgacs et al., 2009) La penicilina, es 
tan eficaz como las sulfamidas pero con la ventaja de ser mucho menos tóxica. 
Sin embargo, debido a que las bacterias con frecuencia desarrollan resistencia a 
ciertos tratamientos, entonces las sulfamidas se utilizan cuando se ha desarrollado 
tolerancia bacteriana a la penicilina. Las sulfonamidas unidas a la trimetoprima 
aumentan su acción antibacteriana, de forma tal que dicha acción es mayor que la 
suma de las acciones por separado (sinergismo de potenciación). La trimetoprima 
es capaz de provocar resistencia bacteriana especialmente de los bacilos gram-
negativos, aunque también en los estafilococos, pero como el mecanismo de 
acción de la trimetoprima y las sulfonamidas es diferente, la combinación de 
ambas clases de fármacos hace que la aparición de la resistencia se reduzca 
(Korolkovas y Buckhalter, 1983) 
 
Las sulfonamidas forman un grupo de compuestos relacionados con el ácido p-
aminobenzoico (PABA). El grupo amino libre, es esencial para la actividad 
antibacteriana; las sulfonamidas que tienen sustituciones en este grupo deben 
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desdoblarse en el organismo, liberándolo para poder actuar. La acetilación de este 
grupo produce la pérdida de la actividad antimicrobiana. Las sustituciones en el 
grupo amida, producen compuestos con variadas propiedades físicas, químicas, 
farmacológicas, y antibacterianas (Delgado et al., 1991). 
 
La acción de las sulfonamidas es bacteriostática y es reversible en presencia de 
exceso de PABA, esto es un buen ejemplo de inhibición competitiva.  Estas actúan 
como antagonistas competitivos del PABA, debido a que se unen a la enzima 
tetrahidropteroicosintetasa, que es necesaria para la condensación del PABA y 
pteridina, que lleva a la formación de ácido fólico o pteroilglutámico, el ácido fólico 
es convertido en tetrahidrofolato, que actúa como coenzima en la transferencia de 
grupos metilo a las bases púricas y pirimídicas para la síntesis del DNA y RNA.  
De este modo, las sulfonamidas impiden la incorporación de PABA a la molécula 
de ácido fólico, dificultando su biosíntesis, que es esencial para el crecimiento y 
multiplicación bacteriana. Los microorganismos sensibles son aquellos que deben 
sintetizar su propio ácido fólico, o que son impermeables al ácido fólico de los 
líquidos circundantes. Los microorganismos resistentes, son aquellos que son 
permeables al ácido fólico o al igual que las células del hombre, requieren ácido 
fólico preformado para normal desarrollo. Por su mecanismo de acción, las 
sulfonamidas son bacteriostáticas, y no bactericidas. La presencia de mecanismos 
inmunológicos normales, es necesaria para completar la acción de las 
sulfonamidas (Korolkovas y Buckhalter, 1983; Stostad et al., 1987) 
 
De otro lado, aunque las especies moleculares (no disociadas) de estos fármacos 
han sido objeto de estudios fisicoquímicos, tales como: la  termodinámica de 
reparto (Ávila et al., 2003; Martínez y Gómez, 2001) y la solubilidad en medios 
acuosos (Martínez y Gómez, 2001), el comportamiento de sus sales sódicas, 
específicamente la Sulfadiazina Sódica, Sulfamerazina Sódica y la Sulfametazina 
Sódica (aunque han sido muy utilizadas por su alta solubilidad en medios 
acuosos), no ha sido estudiada de manera sistemática, limitándose a estudios de 
solubilidad acuosa (Labastidas y Martínez, 2006), lo que dificulta el trabajo de los 
farmacéuticos en el diseño de medicamentos a base de estos fármacos. 
 
1.1. Solubilidad y disolución de fármacos 
 
La determinación experimental de la solubilidad de principios activos es uno de los 
parámetros más importantes que ha sido objeto de estudio en la investigación y 
desarrollo de productos farmacéuticos, puesto que afecta sus características 
biofarmacéuticas, farmacodinámicas y farmacocinéticas (Fatima et al., 2009). 
 
La solubilidad es definida en términos cuantitativos como la concentración de 
soluto en una solución saturada a una determinada temperatura y presión 
constante, y en forma cualitativa, como la interacción espontánea de dos o más 
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sustancias para formar una dispersión molecular homogénea (Martin et al., 1993). 
Esta propiedad depende de las características físicas y químicas del soluto y del 
solvente y de factores como la temperatura, la presión o el pH. La solubilidad 
depende además de los efectos químicos, eléctricos y estructurales que provocan 
las interacciones entre el soluto y el solvente (Martin et al., 1993).  
 
1.2. Cosolvencia 
 
Los cosolventes se definen como solventes orgánicos miscibles con agua, los 
cuales se usan en la formulación de formas farmacéuticas líquidas, para aumentar 
la solubilidad de fármacos poco solubles en agua, o para reforzar la estabilidad 
química y física de ciertas formulaciones. La cosolvencia, entonces, se refiere a la 
técnica de usar cosolventes para los propósitos mencionados; también es llamada 
mezcla de solventes. 
 
La cosolvencia ha sido usada en la preparación de formulaciones líquidas a lo 
largo de la historia. Para disolver ciertos fármacos de origen vegetal poco solubles 
en el agua, se requirió la formulación de mezclas agua-etanol para dar una dosis 
adecuada de ingrediente activo en un volumen pequeño de preparación. Un 
ejemplo común de este tipo de formulación a base de cosolventes es el elíxir, que 
por definición es una solución hidroalcoholica edulcorada de uso oral. Las tinturas, 
qué generalmente contiene cantidades aun más altas de alcohol, son otro ejemplo 
clásico de una formulación líquida que contiene un cosolvente. En muchos casos, 
los cosolventes pueden aumentar la solubilidad de un fármaco no-polar en varios 
órdenes de magnitud sobre la solubilidad acuosa. El uso de cosolventes para 
preparar formulaciones de fármacos no polares es el método más simple y eficaz 
de lograr concentraciones altas del fármaco.  
 
Las desventajas principales de la cosolvencia incluyen el potencial efecto biológico 
y la posibilidad de que el fármaco precipite, una vez se encuentre en medio 
acuoso. Los efectos biológicos de un cosolvente pueden limitar o eliminar su uso 
en las formulaciones debido a su posible toxicidad,  irritación o daño de tejidos en 
el órgano al cual va dirigido el efecto terapéutico del medicamento. Además, el 
riesgo de precipitación del fármaco en la dilución con los medios de transporte 
acuosos o durante la aplicación de la inyección a las membranas mucosas debe 
ser considerado siempre, definiendo así, si un cosolvente debe ser usado o no, 
como un vehículo para fármacos poco solubles en agua.  
 
Otras consideraciones incluyen la viscosidad, la tonicidad y el sabor, así como el 
efecto del cosolvente en la solubilidad y estabilidad de los componentes de la 
formulación. Cuando se usa como método para aumentar la estabilidad química 
del fármaco, los cosolventes pueden ser eficaces por uno o dos mecanismos. Si 
un fármaco es susceptible a degradación por hidrolisis, los cosolventes pueden 
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reducir la degradación del fármaco sustituyendo parte o la totalidad del agua en la 
formulación, ya que disminuye la probabilidad de choque de las moléculas del 
fármaco con las del agua (Neira et al., 1980). Alternativamente, un cosolvente 
puede mejorar la estabilidad de un fármaco proporcionando un ambiente menos 
conveniente para el estado de transición, si este es más polar que los propios 
reactantes (Rubino, 1988) 
 
Aunque se han propuesto varios modelos para describir el efecto cosolvente, el 
modelo logarítmico lineal de Yalkowsky y colaboradores es el más usado. Este 
modelo establece la cuantificación de la alteración de la solubilidad en términos de 
las propiedades del soluto y del cosolvente. Aunque puede utilizarse en muchas 
circunstancias, puede aplicarse cuando la polaridad del soluto es mucho menor 
que la del agua y la del cosolvente, esto es, para solutos insolubles en agua. Este 
modelo asume que el soluto no se altera por el efecto del solvente y que el 
solvente no se disuelve en el soluto, el cual permanece puro (Manrique, 2006). 
 
1.3. Solubilidad de fármacos electrolitos 
 
El comportamiento de las sales orgánicas en soluciones acuosas sugiere que la 
interacción dominante entre el soluto y el solvente posee un importante carácter 
electrostático (ión-dipolo).  
 
En términos generales se puede considerar que un electrolito fuerte Cv+Av– disocia 
en solución acuosa de acuerdo a la siguiente expresión (Florence y Atwood, 
1998).  
 
          
      
                                                              
 
Donde    es el número de cationes ( 
  ) de valencia z+,    es el número de 
aniones (    ) de valencia z–. Puesto que no es posible determinar 
experimentalmente la actividad de los iones individualmente, entonces se emplea, 
la actividad del electrolito (a2) o la actividad iónica media (  
 ), definidas como 
(Irwing y Rosenberg, 2000). 
 
     
    
     
                                                                           
 
De la misma forma se puede definir el coeficiente medio de actividad (  ) en 
términos de los coeficientes de actividad iónicos individuales (   y   ) como 
(Prausnitz et al., 2000): 
 
  
    
    
                                                                                 
Lo que es igual a: 
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De otro lado, la actividad termodinámica del soluto en solución puede calcularse 
en términos de la concentración expresada en fracción molar como: 
 
  
    
                                                                                
 
En la que   
  es el coeficiente de actividad racional y es una medida de la 
desviación respecto al comportamiento ideal. De manera similar, en la escala de 
molaridad (C), la actividad se calcula a partir de: 
 
  
    
                                                                                
 
En la que   
  es ahora denominado “coeficiente práctico” de actividad. 
 
1.4. Funciones termodinámicas de solución 
 
Las sales orgánicas estudiadas en esta investigación son del tipo 1:1 (univalente-
univalente), luego, en disociación acuosa producen dos partículas, un catión 
monovalente y un anión monovalente, respectivamente. Por lo tanto, suponiendo 
completa disociación y sin considerar las posibles interacciones interiónicas 
presentes, entonces   es igual a 2 para todos los compuestos considerados aquí 
(Delgado et al., 2010). 
 
El cambio estándar aparente de energía de Gibbs para el proceso de solución de 
estas sales se calcula mediante la expresión: 
 
     
                                                                            
 
En el caso de soluciones diluidas de electrolitos 1:1 en agua, el coeficiente de 
actividad se puede calcular con muy buena precisión mediante la ecuación de 
Debye-Hückel, en soluciones con fuerzas iónicas menores de 0.001 mol*l–1. Esta 
ecuación predice valores menores que la unidad para los coeficientes de actividad 
al aumentar la concentración, sin embargo en otros sistemas se sabe que a 
concentraciones superiores a 1 mol*kg–1 en agua, el coeficiente de actividad 
empieza a aumentar, pudiendo llegar a ser superior a la unidad. 
 
Puesto que para los compuestos a estudiados en este trabajo no se dispone de 
datos experimentales de la variación de    con la concentración, en una primera 
aproximación se considera que estos valores son iguales a la unidad. La anterior 
suposición permite calcular las respectivas funciones termodinámicas aparentes 
de solución. Por lo tanto, la Ec. [7] se transforma en las ecuaciones [8] y [9] para 
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las escalas de fracción molar y molaridad, respectivamente (Se ha supuesto que la 
disociación de la sal es completa y no se han considerado las interacciones 
interiónicas). 
 
      
                                                                              
 
      
                                                                              
 
De acuerdo al análisis de van’t Hoff, el cambio de entalpía estándar aparente de 
solución        
   
), es obtenido a partir de la pendiente de la grafica     vs T–1 de 
acuerdo a la ecuación [10].  
 
     
     
    
  
      
     
  
                                                                
 
No obstante, en varios tratamientos termodinámicos se han introducido  algunos 
ajustes en la ecuación de Van´t Hoff para reducir la propagación de 
incertidumbres, separando los efectos químicos de estos generados por los 
tratamientos estadísticos en el análisis de compensación la entálpica-entrópica. En 
este contexto, la temperatura media armónica (Thm) es usada en el análisis de 
van´t Hoff.  La (Thm) es calculada como: 
 
      
 
 
                                                                         
 
   
 
 
Donde n es el número de temperaturas consideradas (Krug et al., 1976)  
 
Para electrolitos 1:1, la expresión modificada, más ampliamente usada es 
(Bustamante et al., 1998; Krug et al., 1976): 
 
 
     
  
 
  
 
   
 
 
 
  
      
     
  
                                                         
 
El cambio aparente estándar de energía de Gibbs       
     
, para electrolitos 1:1, 
empleando el método de  Krug et al., se calcula como (Delgado et al., 2010).  
 
      
                                                                         
 
En donde el intercepto usado es el obtenido por el tratamiento de      en función 
de 1/T – 1/Thm. Finalmente el cambio aparente estándar de la entropía para el 
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proceso de solución        
     
 ) se obtiene a partir de los valores de       
     
y  
      
     
respectivamente, a partir de la ecuación [14]. 
 
      
      
      
            
     
   
                                                            
 
Adicionalmente mediante las ecuaciones [15] y [16] se evalúa la contribución 
fraccional de los términos entálpico (H) y entrópico (TS) a la energía de Gibbs de 
solución, lo cual en principio puede aportar información sobre los fenómenos a 
nivel molecular (Perlovich et al., 2003).   
 
   
       
      
       
               
      
                                                   
 
 
  
 
       
      
       
               
      
                                                   
 
1.5. Características de los principios activos estudiados  
 
A continuación se presentan algunos datos relevantes de los tres fármacos 
estudiados (Moffat et al., 2004) 
1.5.1. Sulfadiazina Sódica (SD.Na) 
Nombre primario o nombre INCI:  Sulfadiazina Sódica. 
Nombre químico:   4-Amino-N-2-   
pirimidinilbencenosulfonamida, Sal 
Monosódica 
Número CAS:    547–32–0 
Formula estructural:    
  
S
N
-
N
NO
O
NH2
Na
+
 
 
Formula Empírica:    C12H13N4NaO2S 
Forma Física:    Polvo Blanco  
Masa Molar:     272,3 g*mol–1 
  
9 
 
Solubilidad:  1 en 2 de agua; ligeramente soluble en el 
etanol; prácticamente insoluble en el 
cloroformo y éter. 
Coeficiente de Reparto (Log Pow):   -1,3 (293,15K). 
 
1.5.2. Sulfamerazina Sódica (SMR.Na) 
Nombre primario o nombre INCI:  Sulafamerazina Sodica. 
Nombre químico:     4-Amino-N-(4-metil-2 
pirimidinil)bencenosulfonamida, Sal 
Monosódica 
Número CAS:     127-58-2 
Formula estructural:    
S
N
-
N
N
CH3
O
O
NH2
Na
+
  
 
 
Formula Empírica:    C11H11N4NaO2S 
Forma Física:    Polvo Amarillo claro.  
Masa Molar:     286,3 g*mol–1 
Solubilidad:  Soluble 1 en 3,6 de agua; ligeramente 
soluble en el etanol; insoluble en el 
cloroformo y éter. 
Coeficiente de Reparto (Log Pow):     0,1 (293,15K). 
 
1.5.3. Sulfametazina Sódica (SMT.Na) 
Nombre primario o nombre INCI:  Sulfametazina Sódica. 
Nombres químicas:   4-Amino-N-(4,6-dimetil 
pirimidinil)bencenosulfonamida, Sal 
Monosódica 
Números CAS:    1981-58-4  
Formula estructural:    
S
N
-
N
N
CH3
O
O
CH3
NH2
Na
+
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Formula Empírica:    C12H13N4NaO2S 
Forma Física:    Polvo Blanco o Blanco Cremoso 
Masa Molar:     300,3 g*mol–1 
Solubilidad:  Soluble 1 en 2,5 de agua y 1 en 60 de 
etanol. 
Coeficiente de Reparto (Log Pow):    0,9 (293,15K). 
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2. OBJETIVOS 
 
2.1. General 
 
Estudiar termodinámicamente el proceso de disolución de la Sulfadiazina Sódica 
(SD.Na), Sulfamerazina Sódica (SMR.Na) y Sulfametazina Sódica (SMT.Na), en 
mezclas cosolventes etanol + agua a 7 temperaturas diferentes (278,15,  283,15, 
288,15, 293,15, 298,15, 303,15, y 308,15 K ± 0.05 K), para obtener datos 
utilizables en preformulación de medicamentos, y que además puedan permitir el 
desafío de modelos empíricos usados en la predicción de esta propiedad.   
 
2.2. Específicos 
 
2.2.1. Determinar la solubilidad la Sulfadiazina Sódica (SD.Na), la 
Sulfamerazina Sódica (SMR.Na) y la Sulfametazina Sódica (SMT.Na), 
en mezclas cosolventes etanol + agua a 7 temperaturas diferentes 
(278,15,  283,15, 288,15, 293,15, 298,15, 303,15, y 308,15 K ± 0.05 K). 
2.2.2. Determinar las funciones termodinámicas aparentes correspondientes al 
proceso de disolución de Sulfadiazina Sódica (SD.Na), la Sulfamerazina 
Sódica (SMR.Na) y la Sulfametazina Sódica (SMT.Na), en mezclas 
cosolventes etanol + agua. 
 
2.2.3. Interpretar los resultados en términos de las posibles interacciones que 
pueden presentarse entre los solutos en estudio y los medios utilizados. 
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3. PARTE EXPERIMENTAL. 
 
3.1. Materiales 
 
Sulfadiazina Sódica (4-Amino-N-2-pirimidinilbencenosulfonamida, Sal Monosódica; 
CAS: [68-35-9]; pureza: 0,9990 en fracción másica), Sulfamerazina Sódica (4-
Amino-N-(4-metil-2-pirimidinil)bencenosulfonamida, Sal Monosódica; CAS: [127-
58-2]; pureza: 0,9990 en fracción másica), Sufametazina Sódica (4-Amino-N-(4,6-
dimetilpirimidinil)bencenosulfonamida, Sal Monosódica; CAS: [1981-58-4]; pureza: 
0,9990 en fracción másica) calidad USP, etanol absoluto (Merck) CAS: [64-17-5]; 
pureza: 0,9990 en fracción másica), agua destilada (CAS: 7732-18-5; 
conductividad < 2 µS*cm–1), tamiz molecular (Merck, números 3 y 4), y filtros 
Millipore Corp. Swinnex ®, frascos de 5 ml de vidrio ámbar con tapa de 
polipropileno, jeringas plásticas de 3 ml, material de vidrio graduado. 
 
3.2. Equipos  
 
Balanza analítica digital Ohaus PionerTM sensibilidad ± 0,1 mg, Balanza digital de 
platillo externo Ohaus PionerTM sensibilidad ± 0.01 g, agitador mecánico Wrist 
Action Burrel modelo 75, baño termostatado con agitación Julabo SW23, baño 
termostatado de recirculación Thermo Scientific Neslab RTE, Horno para secado y 
esterilización WTB Binder E28, densímetro digital Anton Paar DMA 45, 
Espectrofotómetro UV-vis Biomate 3 Thermo Electron Corporation.  
 
3.3. Metodología.  
3.3.1. Elaboración de las curvas de calibración.  
En el Anexo 1 (pág. 53), se indica el procedimiento para la realización de las 
curvas de calibración para las tres sulfonamidas sódicas estudiadas. 
3.3.2. Preparación de las mezclas cosolventes.  
Todas mezclas cosolventes etanol + agua se prepararon en cantidades de 10,000 
g, en fracciones másicas de 0,100 a 0,900, variando entre 0,100, para estudiar 
nueve mezclas binarias y los dos solventes puros. 
3.3.3. Determinación de la solubilidad de las sulfonamidas sódicas  
Se adicionó una cantidad conocida de la sulfonamida sódica a un volumen 
determinado de solvente, contenida en frascos de vidrio ámbar con tapa de 
polipropileno, hasta presentar un exceso de fármaco no disuelto. Las muestras se 
sometieron a agitación mecánica durante tres horas y posteriormente se ubicaron 
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en el baño termostatado a la temperatura de estudio (± 0,05 K) durante siete días 
agitando continuamente hasta alcanzar el equilibrio, el cual se verificó por la 
constancia en el valor de la concentración en función del tiempo.  
 
Finalmente se tomó un volumen de solución de cada una de las muestras y se 
filtró a través de membranas con diámetro de poro de 0,45 μm, para asegurar la 
ausencia de partículas sólidas; se tuvo en cuenta que las jeringas y filtros 
estuvieran termostatizados a una temperatura superior para evitar la precipitación 
del fármaco. Luego de filtrar se hicieron las respectivas diluciones en agua y se 
determinaron las absorbancias en el espectrofotómetro, usando como blanco el 
medio respectivo con el cual se hicieron la diluciones (agua). Se aseguró que la 
absorbancia se encontrara en la zona de linealidad de la curva de calibración 
establecida para cada sulfonamida sódica. 
3.3.4. Determinación de la densidad de las soluciones saturadas de  las 
sulfonamidas sódicas.  
Este procedimiento se realizó con el fin de convertir la solubilidad de las 
sulfonamidas sódicas expresadas en fraccion molar a molaridad (expresiones 
gravimétrica y volumétrica, respectivamente). Para ello se empleó un densímetro 
digital que permite determinar la densidad con cuatro cifras decimales. Las 
muestras fueron previamente filtradas antes de la realización de la lectura que se 
expresa en g*cm–3. 
3.3.5. Tratamiento estadístico de los datos. 
Cada valor de solubilidad se presenta como el resultado del promedio de mínimo 
tres determinaciones con su respectiva desviación estándar, expresada aplicando 
el criterio del 3-30 (Shoemaker y Garland, 1968). Dichos valores se utilizaron  para 
realizar los gráficos respectivos que se ajustaron por el método de los mínimos 
cuadrados, aplicando a su vez métodos de propagación de incertidumbre 
(Bevington, 1969). 
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4. RESULTADOS Y DISCUSIÓN 
 
4.1. Curvas de calibración en el espectro UV.  
Los resultados en las curvas de calibración para la Sulfadiazina Sódica, la 
Sulfametazina Sódica y la Sulfamerazina Sódica en agua, se encuentran 
consignados en el Anexo 1. (pág 73) 
 
4.2. Solubilidad experimental de la SD.Na, SMR.Na y SMT.Na obtenida 
en mezclas cosolventes etanol + agua a 278,15, 283,15, 288,15, 
293,15, 298,15, 303,15 y 308,15 K (± 0,05 K). 
 
La solubilidad experimental de las Sulfonamidas Sódicas se presenta en las 
escalas de, fracción molar (X) y molaridad (C); la primera tiene clara importancia 
en aplicaciones de termodinámica, debido a que expresa una relación directa 
entre el número de moles del soluto y del solvente, presentes en la muestra en 
equilibrio (Mora et al., 2006). Para expresar  la solubilidad en molaridad, se utilizó 
la densidad de las soluciones saturadas, las cuales se encuentran consignadas en 
las tablas del Anexo 2 (pág. 81), además de la composición de cada cosolvente 
con el fin de determinar la masa molar ponderada de estos. En las tablas del 
Anexo 3 (pág. 85),  se consignan las masas molares de las mezclas cosolventes, 
así como las ecuaciones que fueron empleadas en la transformación de unidades 
para expresar la solubilidad en las escalas de concentración mencionadas.   
 
Las tablas 1 a 6 muestran la solubilidad experimental de las tres sulfonamidas 
sódicas estudiadas en las escalas de concentración anteriormente mencionadas. 
En todos los casos los coeficientes de variación porcentuales son menores al 1%. 
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Tabla 1. Solubilidad experimental de la SD.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en fracción molar (10
3
)  a diferentes temperaturas
a
. 
µEtOH
b
 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 
40,82 
(0,08) 
42,55 
(0,05) 
44,29 
(0,05) 
46,04 
(0,027) 
47,79 
(0,05) 
49,67 
(0,03) 
51,50 
(0,04) 
0,10 
32,406 
(0,024) 
34,096 
(0,004) 
35,832 
(0,012) 
37,51 
(0,11) 
39,24 
(0,08) 
40,96 
(0,13) 
42,617 
(0,006) 
0,20 
24,600 
(0,015) 
26,186 
(0,007) 
27,843 
(0,021) 
29,42 
(0,06) 
31,32 
(0,13) 
33,06 
(0,06) 
34,92 
(0,24) 
0,30 
17,474 
(0,014) 
18,770 
(0,003) 
20,059 
(0,021) 
21,45 
(0,09) 
22,75 
(0,13) 
24,28 
(0,04) 
25,802 
(0,023) 
0,40 
12,64 
(0,03) 
13,650 
(0,027) 
14,69 
(0,03) 
15,64 
(0,12) 
16,87 
(0,06) 
18,11 
(0,08) 
19,19 
(0,03) 
0,50 
8,282 
(0,0027) 
8,849 
(0,005) 
9,623 
(0,003) 
10,378 
(0,010) 
11,153 
(0,012) 
11,853 
(0,024) 
12,72 
(0,06) 
0,60 
5,17 
(0,03) 
5,605 
(0,018) 
6,040 
(0,011) 
6,455 
(0,003) 
6,975 
(0,003) 
7,483 
(0,012) 
7,98 
(0,04) 
0,70 
3,092 
(0,010) 
3,331 
(0,003) 
3,571 
(0,003) 
3,843 
(0,004) 
4,082 
(0,005) 
4,351 
(0,007) 
4,626 
(0,002) 
0,80 
1,358 
(0,007) 
1,440 
(0,003) 
1,527 
(0,005) 
1,596 
(0,002) 
1,681 
(0,001) 
1,772 
(0,008) 
1,855 
(0,006) 
0,90 
0,435 
(0,003) 
0,459 
(0,002) 
0,483 
(0,003) 
0,504 
(0,003) 
0,526 
(0,003) 
0,550 
(0,003) 
0,568 
(0,006) 
1,00 
0,075 
(0,003) 
0,078 
(0,003) 
0,081 
(0,003) 
0,084 
(0,003) 
0,087 
(0,003) 
0,089  
(0,003) 
0,0927 
(0,003) 
a
 Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar. 
b
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
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Tabla 2. Solubilidad experimental de la SD.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en molaridad (mol*l–
1
) (10
3
)   a diferentes temperaturas
a
. 
µEtOH
b 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 
1,723 
(0,003) 
1,775 
(0,003) 
1,827  
(0,003) 
1,875 
(0,003) 
1,921 
(0,003) 
1,973 
(0,003) 
2,026 
(0,003) 
0,10 
1,361 
(0,003) 
1,420 
(0,003) 
1,478 
(0,005) 
1,532 
(0,003) 
1,590 
(0,002) 
1,643 
(0,003) 
1,695 
(0,004) 
0,20 
1,011 
(0,003) 
1,070 
(0,002) 
1,133 
(0,006) 
1,190 
(0,002) 
1,254 
(0,004) 
1,312 
(0,002) 
1,372 
(0,006) 
0,30 
0,6951 
(0,0005) 
0,742 
(0,003) 
0,794 
(0,003) 
0,847 
(0,002) 
0,894 
(0,004) 
0,948 
(0,003) 
1,0027 
(0,0003) 
0,40 
0,474 
(0,003) 
0,510 
(0,003) 
0,549 
(0,003) 
0,584 
(0,004) 
0,627 
(0,002) 
0,669 
(0,002) 
0,706 
(0,001) 
0,50 
0,287 
(0,003) 
0,307 
(0,003) 
0,333 
(0,003) 
0,359 
(0,003) 
0,385 
(0,003) 
0,409 
(0,003) 
0,438 
(0,002) 
0,60 
0,163 
(0,001) 
0,176 
(0,005) 
0,189 
(0,003) 
0,202 
(0,003) 
0,217 
(0,003) 
0,232 
(0,004) 
0,247 
(0,001) 
0,70 
8,625 
(0,08) 
x 10–2 
9,252 
(0,005) 
x 10–2 
9,878 
(0,005) 
x 10–2 
0,1058 
(0,010)  
0,1120 
(0,010)  
0,1188 
(0,02)  
12,57 
(0,003) 
x 10–2 
0,80 
3,32 
(0,07) 
x 10–2 
3,502 
(0,007) 
x 10–2 
3,692 
(0,012) 
x 10–2 
3,842 
(0,005) 
x 10–2 
4,023 
(0,004) 
x 10–2 
4,218 
(0,018) 
x 10–2 
4,385 
(0,016) 
x 10–2 
0,90 
9,110 
(0,07)       
x 10–3 
9,559 
(0,04) 
x 10–3 
9,984 
(0,03)   
x 10–3 
1,037 
(0,004) 
x 10–2 
1,076 
(0,005) 
x 10–2 
1,116 
(0,001) 
x 10–2 
1,146 
(0,012) 
x 10–2 
1,00 
1,309 
(0,003)     
x 10–3 
1,352 
(0,003) 
x 10–3 
1,396  
(0,003) 
x 10–3 
1,439 
(0,003) 
x 10–3 
1,482 
(0,002) 
x 10–3 
1,522 
(0,005) 
x 10–3 
1,811 
(0,002) 
x 10–3 
a
 Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar. 
b
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
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Tabla 3. Solubilidad experimental de la SMR.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en fracción molar (10
3
) a diferentes temperaturas
a
. 
µEtOH
b 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 
11,59 
(0,06) 
13,07 
(0,14) 
14,75 
(0,03) 
16,21 
(0,12) 
18,38 
(0,04) 
20,57 
(0,11) 
22,81 
(0,06) 
0,10 
9,72 
 (0,10) 
11,11 
(0,07) 
12,674 
(0,016) 
14,347 
(0,026) 
16,230 
(0,029) 
18,15 
(0,10) 
20,451 
(0,029) 
0,20 
7,767 
(0,029) 
8,82 
(0,04) 
10,07 
(0,08) 
12,08 
(0,05) 
13,660 
(0,020) 
15,520 
(0,003) 
17,84 
(0,07) 
0,30 
6,059 
(0,026) 
7,125 
(0,029) 
8,390 
(0,018) 
9,749 
(0,011) 
11,441 
(0,024) 
13,214 
(0,014) 
15,206 
(0,002) 
0,40 
4,920 
(0,015) 
5,85 
(0,04) 
6,92 
(0,04) 
8,17 
(0,03) 
9,54 
(0,04) 
11,085 
(0,022) 
12,80 
(0,05) 
0,50 
3,825 
(0,025) 
4,60 
(0,04) 
5,46 
(0,04) 
6,392 
(0,019) 
7,523 
(0,005) 
8,722 
(0,019) 
10,133 
(0,007) 
0,60 
2,638 
(0,016) 
3,103 
(0,006) 
3,656 
(0,029) 
4,310 
(0,022) 
5,12 
(0,04) 
5,99 
(0,03) 
6,99 
(0,08) 
0,70 
1,603 
(0,005) 
1,887 
(0,009) 
2,240 
(0,007) 
2,652 
(0,020) 
3,04 
(0,03) 
3,540 
(0,013) 
4,10 
(0,05) 
0,80 
0,807 
(0,008) 
0,907 
(0,009) 
1,043 
(0,008) 
1,247 
(0,004) 
1,423 
(0,013) 
1,642 
(0,007) 
1,852 
(0,013) 
0,90 
0,292 
(0,003) 
0,336 
(0,001) 
0,374 
(0,001) 
0,419 
(0,004) 
0,469 
(0,003) 
0,523 
(0,001) 
0,577 
(0,004) 
1,00 
0,114 
(0,003) 
0,124 
(0,003) 
0,139 
(0,003) 
0,148 
(0,003) 
0,161 
(0,003) 
0,173 
(0,003) 
0,188 
(0,003) 
a
 Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar. 
b
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
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Tabla 4. Solubilidad experimental de la SMR.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en molaridad (mol*l–
1
) a diferentes temperaturas
a
. 
µEtOH
b 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 
0,601 
(0,003) 
0,667 
(0,006) 
0,738 
(0,003) 
0,799 
(0,005) 
0,885 
(0,003) 
0,968 
(0,004) 
1,049 
(0,003) 
0,10 
0,470 
(0,004) 
0,530 
(0,003) 
0,596 
(0,003) 
0,664 
(0,003) 
0,738 
(0,003) 
0,811 
(0,004) 
0,893 
(0,003) 
0,20 
0,350 
(0,003) 
0,394 
(0,003) 
0,445 
(0,003) 
0,524 
(0,003) 
0,585 
(0,003) 
0,654 
(0,003) 
0,737 
(0,003) 
0,30 
0,254 
(0,003) 
0,296 
(0,003) 
0,345 
(0,003) 
0,3967 
(0,004) 
0,459 
(0,003) 
0,522 
(0,004) 
0,591 
(0,003) 
0,40 
0,190 
(0,003) 
0,224 
(0,003) 
0,262 
(0,003) 
0,306 
(0,003) 
0,354 
(0,003) 
0,405 
(0,003) 
0,461 
(0,003) 
0,50 
0,134 
(0,001) 
0,160 
(0,001) 
0,188 
(0,001) 
0,218 
(0,001) 
0,254 
(0,002) 
0,292 
(0,001) 
0,334 
(0,003) 
0,60 8,307 
(0,100) 
x 10–2 
9,714 
(0,018) 
x 10–2 
0,114 
(0,001) 
0,133 
(0,001) 
0,157 
(0,001) 
0,182 
(0,001) 
0,210 
(0,002) 
0,70 4,478 
(0,014) 
x 10–2 
5,240 
(0,026) 
x 10–2 
6,178 
(0,020)x 
10–2 
7,262 
(0,100) 
x 10–2 
8,261 
(0,001) 
x 10–2 
5,24 
(0,04) 
x 10–2 
0,110 
(0,001) 
0,80 1,963 
(0,018) 
x 10–2 
2,196 
(0,021) 
x 10–2 
2,511 
(0,020)x 
10–2 
2,986 
(0,010) 
x 10–2 
3,39 
(0,03) 
x 10–2 
3,888 
(0,016) 
x 10–2 
4,361 
(0,029) 
x 10–2 
0,90 6,10 
(0,05) 
x 10–3 
6,98 
(0,07) 
x 10–3 
7,713 
(0,015) 
x 10–3 
8,60 
(0,08) 
x 10–3 
9,58 
(0,05) 
x 10–3 
1,061 
(0,002) 
x 10–2 
1,164 
(0,007) 
x 10–2 
1,00 1,990 
(0,011) 
x 10–3 
2,155 
(0,010) 
x 10–3 
2,393 
(0,005) 
x 10–3 
2,545 
(0,004) 
x 10–3 
2,748 
(0,009) 
x 10–3 
2,929 
(0,012) 
x 10–3 
3,674 
(0,023) 
x 10–3 
a
 Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar. 
b
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
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Tabla 5. Solubilidad experimental de la SMT.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en fracción molar (10
2
) a diferentes temperaturas
a
. 
µEtOH
b 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 
2,000 
(0,016) 
2,208 
(0,007) 
2,447 
(0,009) 
2,706 
(0,017) 
2,992 
(0,028) 
3,316 
(0,018) 
3,71 
(0,03) 
0,10 
1,723 
(0,009) 
1,965 
(0,009) 
2,251 
(0,006) 
2,553 
(0,014) 
2,89 
(0,04) 
3,278 
(0,038) 
3,708 
(0,022) 
0,20 
1,502 
(0,007) 
1,764 
(0,004) 
2,063 
(0,006) 
2,405 
(0,015) 
2,785 
(0,011) 
3,205 
(0,014) 
3,695 
(0,027) 
0,30 
1,262 
(0,004) 
1,527 
(0,004) 
1,858 
(0,004) 
2,247 
(0,014) 
2,640 
(0,018) 
3,151 
(0,010) 
3,665 
(0,020) 
0,40 
1,070 
(0,012) 
1,315 
(0,003) 
1,631 
(0,004) 
1,978 
(0,007) 
2,408 
(0,017) 
2,891 
(0,012) 
3,486 
(0,011) 
0,50 
0,888 
(0,005) 
1,120 
(0,002) 
1,394 
(0,013) 
1,725 
(0,009) 
2,095 
(0,010) 
2,54 
(0,03) 
3,100 
(0,006) 
0,60 
0,700 
(0,003) 
0,855 
(0,004) 
1,073 
(0,006) 
1,330 
(0,006) 
1,640 
(0,015) 
2,038 
(0,014) 
2,441 
(0,009) 
0,70 
0,511 
(0,001) 
0,624 
(0,002) 
0,769 
(0,002) 
0,926 
(0,005) 
1,126 
(0,008) 
1,329 
(0,008) 
1,598 
(0,016) 
0,80 
0,314 
(0,001) 
0,369 
(0,001) 
0,427 
(0,002) 
0,499 
(0,005) 
0,576 
(0,003) 
0,672 
(0,002) 
0,760 
(0,006) 
0,90 
0,1424 
(0,0003) 
0,167 
(0,001) 
0,1922 
(0,0003) 
0,218 
(0,001) 
0,2494 
(0,0005) 
0,285 
(0,001) 
0,3185 
(0,0004 
1,00 
0,097 
(0,003) 
0,111 
(0,002) 
0,130 
(0,001) 
0,147 
(0,004) 
0,164 
(0,005) 
0,183 
(0,001) 
0,195 
(0,004) 
a
 Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar. 
b
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
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Tabla 6. Solubilidad experimental de la SMT.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en molaridad (mol*l–
1
) a diferentes temperaturas
a
. 
µEtOH
b 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 
0,963 
(0,006) 
1,039 
(0,005) 
1,123 
(0,003) 
1,209 
(0,004) 
1,298 
(0,008) 
1,394 
(0,005) 
1,51 
(0,07) 
0,10 
0,788 
(0,003) 
0,879 
(0,003) 
0,979 
(0,002) 
1,080 
(0,004) 
1,183 
(0,011) 
1,297 
(0,010) 
1,412 
(0,005) 
0,20 
0,647 
(0,003) 
0,743 
(0,002) 
0,845 
(0,002) 
0,957 
(0,004) 
1,076 
(0,003) 
1,190 
(0,004) 
1,318 
(0,007) 
0,30 
0,511 
(0,001) 
0,604 
(0,001) 
0,713 
(0,001) 
0,837 
(0,004) 
0,952 
(0,005) 
1,089 
(0,003) 
1,217 
(0,004) 
0,40 
0,403 
(0,004) 
0,484 
(0,002) 
0,585 
(0,001) 
0,691 
(0,002) 
0,812 
(0,004) 
0,940 
(0,003) 
1,084 
(0,002) 
0,50 
0,305 
(0,002) 
0,378 
(0,001) 
0,460 
(0,004) 
0,556 
(0,002) 
0,655 
(0,003) 
0,767 
(0,008) 
0,902 
(0,001) 
0,60 
0,216 
(0,001) 
0,262 
(0,001) 
0,323 
(0,002) 
0,392 
(0,002) 
0,473 
(0,004) 
0,574 
(0,003) 
0,669 
(0,002) 
0,70 
0,1406 
(0,0003) 
0,171 
(0,001) 
0,2074 
(0,0005) 
0,247 
(0,001) 
0,295 
(0,002) 
0,344 
(0,002) 
0,405 
(0,004) 
 
0,80  
7,593 
(0,014) 
x 10–2 
8,849 
(0,023) 
x 10–2 
0,102 
(0,004) 
0,118 
(0,001) 
0,135 
(0,001) 
0,156 
(0,004) 
0,175 
(0,001) 
 
0,90  
2,964 
(0,007) 
x 10–2 
3,456 
(0,018) 
x 10–2 
3,965 
(0,006) 
x 10–2 
4,469 
(0,017) 
x 10–2 
5,064 
(0,009) 
x 10–2 
5,755 
(0,010) 
x 10–2 
6,382 
(0,009) 
x 10–2 
 
1,00  
1,695 
(0,003) 
x 10–2 
1,925 
(0,004) 
x 10–2 
2,242 
(0,015) 
x 10–2 
2,515 
(0,007) 
x 10–2 
2,786 
(0,008) 
x 10–2 
3,097 
(0,012) 
x 10–2 
3,787 
(0,007) 
x 10–2 
a
 Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar. 
b
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
 
 
Es importante considerar que estos fármacos, al igual que la procaína clorhidrato,  
presentan comportamiento de electrolito (Delgado et al., 2010), por tanto, se 
disocian en solución acuosa, interactuando con la mezcla disolvente mediante 
interacciones relativamente fuertes del tipo ion-dipolo, así como por otras 
interacciones no covalentes, en este caso, pueden actuar como un ácido de Lewis 
(grupo -NH2 ) o base de Lewis (grupos -NH2 y SO2-), con el fin de establecer 
puentes de hidrógeno con grupos funcionales aceptores o donadores de protones 
presentes en los disolventes (grupos -OH). (Florence et al., 1998; Marcus et al, 
1998; Martin et al., 1993). 
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Se observa que la solubilidad de las tres sulfonamidas sódicas, en ambas escalas 
de concentración es mayor en agua pura y menor en etanol puro, en todas las 
temperaturas de estudio. Este resultado demuestra el efecto negativo del 
cosolvente en la solubilidad de estos fármacos electrolitos, comportándose de 
acuerdo a lo generalmente esperado según la literatura (Rubino, 2006; Yalkowsky, 
1999), donde la mayor solubilidad del fármaco se alcanza en el agua pura, debido 
probablemente al hecho de que este es el medio con mayor valor de contante 
dieléctrica (78,5 a 298,15 K) (Martin, 1993) facilitando por lo tanto las separación 
de cargas iónicas. De otro lado a medida que la fracción másica de etanol 
aumenta en la mezcla cosolvente, la solubilidad de las sulfonamidas sódicas, 
disminuye, como se muestra en la figuras 1, 2 y 3,  ya que la constante dieléctrica 
del medio también lo hace, alcanzando su valor más bajo en el etanol puro. De 
manera similar, la solubilidad de cada una de las sulfonamidas aumenta a medida 
que la temperatura también lo hace, en todas las mezclas cosolventes, lo que 
pone de manifiesto la dependencia de la solubilidad de estos fármacos con 
respecto a la misma; es importante recalcar que de acuerdo a la primera 
aproximación sobre la relación de constante dieléctrica y solubilidad, en principio 
esta última debería disminuir puesto que la contante dieléctrica del medio 
disminuye al aumentar la temperatura (Levine, 2004; Atkins, 1985), si bien es claro 
que la solubilidad depende de otros factores adicionales. 
 
Figura 1. Solubilidad experimental de la SD.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en fracción molar. □, T = 308,15; ◊, T = 303,15; , T = 298,15; x, T = 293,15; ○, T = 
288,15; -, T = 283,15, ▬, T = 278,15 K. 
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Figura 2 Solubilidad experimental de la SMR.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en fracción molar. □, T = 308,15; ◊, T = 303,15; , T = 298,15; x, T = 293,15; ○, T = 
288,15; -, T = 283,15, ▬, T = 278,15 K. 
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Figura 3. Solubilidad experimental de la SMT.Na en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en fracción molar. □, T = 308,15; ◊, T = 303,15; , T = 298,15; x, T = 293,15; ○, T = 
288,15; -, T = 283,15, ▬, T = 278,15 K. 
 
4.3. Comparación de la solubilidad experimental de la SD.Na, SMR.Na 
y SMT.Na en las mezclas cosolventes etanol + agua a 308,15 K.  
 
Figura 4. Solubilidad experimental en agua de las sulfonamidas sódicas a 308,15 K □, SD.Na, 
o, SMR.Na, y ◊, SMT.Na. 
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En la figura 4 se presenta la solubilidad de las tres sulfonamidas sódicas 
estudiadas en las mezclas cosolventes etanol + agua y en los dos solventes puros 
a 308,15 K. Aunque aparentemente, no hay una relación entre la estructura de las 
tres sulfonamidas sódicas y el orden de su solubilidad, se presenta una posible 
relación entre su estructura y las posibles interacciones que se presentan entre el 
fármaco y la mezcla cosolvente. Puesto que el proceso de solución involucra la 
ruptura de interacciones interionicas y/o intermoleculares del soluto en estado 
sólido, la separación de las moléculas del solvente proporcionando un espacio 
para el soluto, y las interacciones entre las moléculas del solvente y las moléculas 
o iones del soluto, siendo la fuerza más dominante la interacción ion-dipolo, 
característica de las soluciones de sales en medios acuosos (Stahl y Wermuth, 
2002; Vaslow, 1972), las tres sulfonamidas presentan un comportamiento 
diferente, mostrando un posible efecto de los grupos metilo presente en la 
moléculas; en este contexto, la SD.Na (no presenta grupos metilo), se observa un 
posible predominio del enlace ion-dipolo, ya que se presenta una disminución casi 
lineal de la solubilidad a medida que aumenta la fracción másica de etanol, lo cual 
disminuye la constante dieléctrica de la mezcla cosolvente; este predominio 
disminuye en la SMR.Na (un grupo metilo) su solubilidad disminuye de manera 
menos drástica con el cambio de concentración de etanol en la mezcla cosolvente; 
en cuanto a la SMT.Na (con dos grupos metilo) esta presenta una solubilidad casi 
constante desde el agua hasta la mezcla cosolvente con una fracción másica de 
etanol de 0,4, evidenciando que las interacciones ion-dipolo no son las únicas que 
contribuyen a la solubilidad de esta sulfonamida sódica, por lo cual, es probable 
que además del ion-dipolo, interacciones como las fuerzas de London entre 
grupos no polares, contribuyan de manera significativa en la solubilidad de la 
SMT.Na (Delgado et al., 2010; Oss, 2006).  
 
4.4. Comparación de la solubilidad experimental de la SD.Na, SMR.Na 
y SMT.Na en agua a  298,15, 303,15 y 308,15 K (± 0,05 K), con sus 
respectivas especies moleculares SD, SMR y SMT.  
 
La tabla 7, evidencia la importancia de las sales como estrategia para mejorar la 
solubilidad de un fármaco poco soluble en agua (Yalkowsky, 1999), puesto que se 
aprecia el aumento de la solubilidad de la SD a SD.Na en aproximadamente 
cuatro órdenes de magnitud y de la SMR a SMR.Na y SMT a SMT.Na en tres 
órdenes de magnitud aproximadamente. Este aumento en la solubilidad de estos 
tres fármacos pone de manifiesto la gran importancia del enlace ion-dipolo en la 
solubilidad de estas sales.  
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Tabla 7. Solubilidad experimental de la SD.Na, SMR.Na y SMT.Na en agua a 298,15, 303,15 y 
303,15 K, y de sus respectivas especies moleculares SD, SMR y SMT expresadas en fracción 
molar. 
T (K) SDa SD.Na SMRa SMR.Na SMTa SMT.Na 
298,15 
4,870 
x 10–6 
4,779  
x 10–2 
1,450 
x10–5 
1,838  
x 10–2 
2,896  
x 10–5 
2,99  
x 10–2 
303,15 
5,980 
 x 10–6 
4,966  
x 10–2 
1,740 
x10–5 
2,057  
x 10–2 
3,613  
x 10–5 
3,32  
x 10–2 
308,15 
7,940  
x 10–6 
5,150  
x 10–2 
2,242 
x10–5 
2,281  
x 10–2 
4,244 
x 10–5 
3,68  
x 10–2 
a
Datos experimentales de la solubilidad de la SD, SMR y SMT (Martínez y Gómez., 2001) 
 
 
4.5. Funciones termodinámicas aparentes correspondientes al 
proceso de solución de las sulfonamidas sódicas en mezclas 
cosolventes etanol + agua.  
 
Las funciones termodinámicas estándar aparentes para el proceso de disolución  
de la SD.Na, la SMR.Na y la SMT.Na, se determinaron por el método de Krug et 
al., (1976) de acuerdo a las ecuaciones 12, 13 y 14 respectivamente. La 
temperatura armónica calculada a partir de la ecuación 11, es 292,8 K. Los valores 
de la pendiente y el intercepto con sus respectivas desviaciones estándar fueron 
calculados mediante el programa TableCurve 2D v5.01 y aparecen consignados 
en el Anexo 4 (pág. 64) Las gráficas resultantes son lineales para cada una de las 
sulfonamidas sódicas estudiadas para todas las mezclas cosolventes, 
obteniéndose coeficientes de correlación muy cercanos a 1 (Anexo 4, pág. 64) 
para regresión lineal de primer orden (y=ax+b), las desviaciones estándar para los 
cambios estándares aparentes de la energía Gibbs y la entalpía de solución son 
proporcionales a las desviaciones del intercepto y pendiente, la desviación 
estándar para el cambio estándar aparente de entropía de solución se calculó 
como raíz cuadra de la suma de los cuadros de las incertidumbres de la energía 
de Gibbs y entalpía respectivamente.  
 
4.5.1. Funciones termodinámicas para el proceso de solución de la SD.Na 
en mezclas cosolventes etanol + agua. 
En la tabla 8 se resumen las funciones estándar aparentes de solución para la 
SD.Na, en todas las mezclas cosolventes etanol + agua, calculadas a partir de las 
graficas de Van´t Hoff para SD.Na (Figuras 4, 5 y 6). Se ha encontrado que el 
cambio estándar aparente de energía de Gibbs de la solución es positivo en todos 
los casos, como se esperaba puesto que fracción molar es siempre inferior a la 
unidad y, por consiguiente, su término logarítmico es negativo, y por lo tanto, la 
energía de Gibbs estándar será una cantidad positiva. Es de recordar que esta 
cantidad  no refleja la espontaneidad del proceso. 
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Como se aprecia en el Anexo 4 (pág. 64), tabla 25; todas las pendientes son 
negativas debido a que la solubilidad aumenta con la temperatura, por tanto el 
cambio de entalpía estándar aparente de solución es positivo, de manera que el 
proceso siempre es endotérmico. Por otro lado, el cambio de entropía es negativo, 
lo que indica que hay una organización del sistema, de tal manera que ni el 
cambio entálpico ni el entrópico de solución son los conductores del proceso 
global de solución, para todas las mezclas cosolventes y los solventes puros. 
 
El cambio estándar aparente de entalpía de solución aumenta desde el agua pura 
hasta 0,6 en fracción másica de etanol, para luego disminuir hasta el etanol puro.  
En cuanto al cambio estándar aparente de la entropía, este aumenta desde el 
agua pura hasta la mezcla cosolvente con 0,3 en fracción másica de etanol, y 
luego disminuye hasta el etanol puro en donde alcanza su valor más bajo 
T∆S0soln= –35,76 ± 0,09 KJ*mol
–1.  
 
En cuanto a los valores de las funciones termodinámicas estándar, de la SD.Na en 
agua, fueron comparados con la literatura observándose una excelente 
concordancia, teniendo en cuenta que tanto el método de análisis como las 
temperaturas de estudio fueron diferentes (Labastidas y Martínez,  2006) 
 
Con el objetivo de comparar las contribuciones respectivas de entalpía ( H ) y 
entropía ( TS ), al proceso de solución se emplearon las ecuaciones 15 y 16 
respectivamente. 
 
De acuerdo a los datos de la tabla 8, la entalpía es el principal contribuyente a la 
energía libre de Gibbs estándar para el proceso de solución de la SD.Na en agua 
pura y en mezclas cosolventes con fracción másica de etanol entre 0,1 y 0,7; y en 
las mezclas con fracción másica 0,8, 0,9 y en etanol puro, el contribuyente 
principal a la energía libre es la entropía. En el primer caso los valores de H  son 
superiores a 0,7, lo que indica la importancia del término energético en el proceso 
de solución de este fármaco, mientras que en mezclas con 0,9 en fracción másica 
de etanol y etanol puro en donde los valores de TS  son superiores al 0,65, y por 
lo tanto se evidencia la importancia del factor organizacional, el cual resulta aquí 
predominante en el proceso de solución. En cuanto a la mezcla de 0,8 en fracción 
másica de etanol, los valores de la contribución entálpica y entrópica son 
similares, sin embargo hay una leve tendencia hacia el factor organizacional con 
un valor ligeramente mayor de 0,5.  
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Tabla 8. Funciones termodinámicas aparentes del proceso de disolución de la SD.Na en 
mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K (Temperatura Armónica). 
µEtOH
 app
soG
 0 ln  
app
soH
 0 ln  
app
soS
 0 ln  
app
soST
 0 ln      
b
H      
b
TS  
KJ*mol–1 KJ*mol–1 J*mol–1*K–1 KJ*mol–1 
0,00 14,997 
(0,001) 
11,018 
(0,020) 
–13,589 
(0,025) 
–3,979 
(0,007) 
0,735 0,265 
0,10 16,005 
(0,002) 
13,03 
(0,03) 
–10,149 
(0,023) 
–2,972 
(0,007) 
0,814 0,186 
0,20 17,169 
(0,003) 
16,64 
(0,05) 
–1,798 
(0,005) 
–0,526 
(0,002) 
0,969 0,031 
0,30 18,734 
(0,005) 
18,43 
(0,05) 
–1,041 
(0,003) 
–0,305 
(0,001) 
0,984 0,016 
0,40 20,235 
(0,004) 
19,91 
(0,08) 
–1,105 
(0,004) 
–0,323 
(0,001) 
0,984 0,016 
0,50 22,279 
(0,005) 
20,56 
(0,07) 
–5,868 
(0,021) 
–1,718 
(0,006) 
0,923 0,077 
0,60 24,550 
(0,004) 
20,57 
(0,06) 
–13,60 
(0,04) 
–3,982 
(0,012) 
0,838 0,162 
0,70 27,124 
(0,003) 
19,13 
(0,04) 
–27,30 
(0,05) 
–7,995 
(0,016) 
0,705 0,295 
0,80 31,360 
(0,004) 
14,75 
(0,06) 
–56,73 
(0,23) 
–16,61 
(0,07) 
0,470 0,530 
0,90 36,994 
(0,007) 
12,65 
(0,10) 
–83,1 
 (0,6) 
–24,34 
(0,18) 
0,342 0,658 
1,00 45,717 
(0,002) 
9,952 
(0,025) 
–122,1 
(0,3) 
–35,76 
(0,09) 
0,218 0,782 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
4.5.2. Funciones termodinámicas de transferencia de la SD.Na entre 
medios de diferentes polaridades.  
Con el fin de comprobar el efecto de la composición de la mezcla cosolvente sobre 
las funciones termodinámicas que conducen el proceso de solución, en la tabla 9,  
se resumen las funciones termodinámicas de transferencia de la SD.Na desde los 
disolventes menos polares hasta los más polares. Estas funciones se calcularon 
como la diferencia entre la cantidad termodinámica de solución del fármaco en la 
mezcla cosolvente más polar y la de la mezcla cosolvente de menor polaridad. 
 
Si se considera la adición de agua al etanol, aumentando la polaridad de la 
mezcla, en intervalos de 0,1 en fracción másica, como se ha realizado en 
investigaciones anteriores (Delgado et al., 2010), sucede lo siguiente: a partir del 
etanol puro hasta 0,4 en fracción másica en agua ( app-0 BAG < 0, 
app-0
BAH > 0, y 
app-0
BAS
> 0) el proceso de solución es conducido por la entropía; a partir de esta 
composición hasta 0,7 en fracción másica de agua ( app-0 BAG < 0, 
app-0
BAH < 0, y 
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app-0
BAS > 0) el proceso es dirigido conjuntamente  por la entalpía y entropía. En 
última instancia, a partir de 0,7 en facción másica de agua hasta el agua pura (
app-0
BAG < 0, 
app-0
BAH < 0, and 
app-0
BAS < 0), el proceso es dirigido por la entalpía. Sin 
embargo, los eventos moleculares o iónicos implicados en el proceso de solución  
no son claros. 
 
Tabla 9.  Funciones termodinámicas de transferencia de la SD.Na desde los solventes 
menos polares hasta los más polares en mezclas etanol + agua a 292,8 K (Temperatura 
Armónica). 
 
Agua  
app
BAG


0  app
BAH


0  app
BAS


0  appBAST


0  
A B kJ*mol–1 kJ*mol–1 J*mol–1*K–1 kJ*mol–1 
0,00 0,10 –8,723 (0,007) 2,7 (0,1) 39,0 (0,7) 11,42 (0,20) 
0,10 0,20 –5,634 (0,008) 2,1 (0,11) 26,4 (0,7) 7,73 (0,20) 
0,20 0,30 –4,236 (0,005) 4,38 (0,07) 29,3 (0,24) 8,62 (0,07) 
0,30 0,40 –2,574 (0,005) 1,44(0,07) 13,70 (0,07) 4,01 (0,020) 
0,40 0,50 –2,271 (0,006) –0,01 (0,09) 7,73 (0,04) 2,264 (0,013) 
0,50 0,60 –2,044 (0,006) –0,65 (0,11) 4,763 (0,021) 1,395 (0,006) 
0,60 0,70 –1,501 (0,007) –1,48 (0,10) 0,064 (0,005) 0,019 (0,001) 
0,70 0,80 –1,565 (0,006) –1,79 (0,07) –0,757 (0,006) –0,222 (0,002) 
0,80 0,90 –1,164 (0,004) –3,61 (0,06) –8,351 (0,024) –2,445 (0,007) 
0,90 1,00 –1,008 (0,002) –2,02 (0,04) –3,44 (0,03) –1,007 (0,010) 
µAgua es la fracción másica de agua en la mezcla cosolvente libre de soluto 
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Figura 5. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SD.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.   agua pura; □ 0,1 fracción másica de etanol;  0,2  
fracción másica de etanol, y ○ 0,3  fracción másica de etanol. 
 
 
 
Figura 6. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SD.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ 0,4 fracción másica de etanol; □ 0,5 fracción másica 
de etanol; △ 0,6  fracción másica de etanol, y ○ 0,7 fracción másica de etanol. 
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Figura 7. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SD.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ 0,8 fracción másica de etanol; □ 0,9 fracción másica 
de etanol, y △ etanol puro.  
 
 
 
4.5.3. Compensación entálpica – entrópica de solución de la SD.Na en 
mezclas cosolventes etanol + agua. 
Según la literatura, la elaboración de gráficos de la       
     
 en función de la 
      
     
 a la temperatura media armónica nos permite identificar mecanismos de 
la acción cosolvente. (Bustamante et al., 1998; Tomlinson, 1983) 
 
En este contexto la figura 8 presenta esta relación no lineal entre las dos funciones 
termodinámicas, con un máximo en la mezcla cosolvente 0,6 fracción másica de 
etanol.  
 
El máximo separa los dos mecanismos que conducen el proceso de solución, y 
que controlan la variación de la solubilidad, o sea, la entropía a concentraciones 
de etanol desde 0,6 hasta 1,0 en fracción másica,  en donde la pendiente es 
negativa (a la derecha del máximo) y la entalpía a concentraciones de etanol 
desde 0,6 en fracción másica de etanol hasta el agua pura, en donde la pendiente 
es positiva (a la izquierda del máximo). 
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Figura 8. Gráfico compensación entálpica-entrópica, ∆H
0
soln vs ∆G
0
soln para el proceso de 
solucion de la SD.Na en mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K 
 
 
 
4.5.4. Funciones termodinámicas para el proceso de solución de la 
SMR.Na en mezclas cosolventes etanol + agua. 
En la tabla 10 se resumen  las funciones estándar aparentes de solución para la 
SMR.Na, en todas las mezclas cosolventes etanol + agua, calculadas a partir de 
las graficas de Van´t Hoff (Figuras 9, 10 y 11). De igual forma que en los casos de 
la SD.Na el cambio estándar aparente de la energía de Gibbs de la solución, es 
positiva en todos los casos. 
 
En la tabla 26 del Anexo 4 (pág. 64), se tiene que todas las pendientes son 
negativas, puesto que la solubilidad aumenta con la temperatura, por tanto, el 
cambio estándar aparente de entalpía de solución es positivo, indicando que el 
proceso es endotérmico. Por otro lado, el cambio estándar aparente de entropía 
es positivo, en el agua pura y en las mezclas cosolventes con concentraciones de 
etanol desde 0,1 hasta 0,8 en fracción másica, indicando que el proceso global de 
solución es conducido por el cambio entrópico en este rango de concentraciones; 
en la mezcla cosolvente de 0,9 en fracción másica de etanol y en etanol puro, la 
entropía es negativa, indicando que ni el cambio estándar aparente de la entropía 
y la entalpía de solución son los que conducen el proceso global de solución para 
la SMR.Na.   
 
El cambio de entalpía estándar de solución aumenta desde el agua pura hasta la 
mezcla de composición 0,6 en fracción másica de etanol, para luego disminuir 
hasta el etanol puro.  En cuanto al cambio de la entropía estándar, este aumenta 
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desde el agua pura hasta la mezcla cosolvente con 0,4 fracción másica de etanol, 
y luego disminuye hasta el etanol puro en donde alcanza su valor más bajo 
(T∆S0soln= 19,42 ± 0,12 kJ*mol
–1).  
 
De acuerdo a los datos de la tabla 10, la entalpía es el principal contribuyente al 
cambio estándar aparente de la energía de Gibbs para todo el proceso de solución 
de la SMR.Na  en las mezclas cosolventes y los solventes. En todos los casos los 
valores de H  son superiores a 0,67, lo que indica la relevancia del factor 
energético en el proceso de solución de la SMR.Na  
 
Tabla 10. Funciones termodinámicas aparentes del proceso de disolución de la SMR.Na en 
mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K (Temperatura Armónica). 
 
µEtOH
 app
soG
 0 ln  
app
soH
 0 ln  
app
soS
 0 ln  
app
soST
 0 ln  
b
H  
b
TS  
KJ*mol–1 KJ*mol–1 J*mol–1*K–1 KJ*mol–1 
0,00 
20,029 
(0,009) 
32,165 
(0,133) 
41,446 
(0,171) 
12,136 
(0,050) 0,726 0,274 
0,10 
20,704 
(0,005) 
35,270 
(0,072) 
49,746 
(0,102) 
14,566 
(0,030) 0,708 0,292 
0,20 
21,624 
(0,015) 
40,018 
(0,222) 
62,819 
(0,351) 
18,394 
(0,103) 0,685 0,315 
0,30 
22,568 
(0,004) 
43,859 
(0,060) 
72,713 
(0,101) 
21,291 
(0,030) 0,673 0,327 
0,40 
23,475 
(0,004) 
45,512 
(0,066) 
75,261 
(0,109) 
22,037 
(0,032) 0,674 0,326 
0,50 
24,649 
(0,006) 
46,113 
(0,087) 
73,306 
(0,139) 
21,465 
(0,041) 0,682 0,318 
0,60 
26,522 
(0,012) 
46,645 
(0,174) 
68,724 
(0,259) 
20,123 
(0,076) 0,699 0,301 
0,70 
28,991 
(0,009) 
44,610 
(0,132) 
53,340 
(0,159) 
15,618 
(0,046) 0,741 0,259 
0,80 
32,648 
(0,018) 
40,613 
(0,264) 
27,201 
(0,177) 
7,965 
(0,052) 0,836 0,164 
0,90 
37,898 
(0,009) 
32,089 
(0,227) 
–19,840 
(0,079) 
–5,809 
(0,023) 0,847 0,153 
1,00 
42,949 
(0,009) 
23,524 
(0,136) 
–66,341 
(0,384) 
–19,425 
(0,123) 0,548 0,452 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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Figura 9. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SMR.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ agua pura; □ 0,1 fracción másica de etanol; △ 0,2  
fracción másica de etanol, y ○ 0,3  fracción másica de etanol. 
 
 
 
 
Figura 10. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SMR.Na  en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ 0, 4 fracción másica de etanol; □ 0,5 fracción másica 
de etanol; △ 0,6  fracción másica de etanol, y ○ 0,7 fracción másica de etanol. 
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Figura 11. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SMR.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ 0,8 fracción másica de etanol; □ 0,9 fracción másica 
de etanol, y △ etanol puro. 
 
 
 
4.5.5. Funciones termodinámicas de transferencia de la SMR.Na entre 
medios de diferentes polaridades.  
En la tabla 11 se resumen las funciones termodinámicas de transferencia de la 
SMR.Na desde las mezclas cosolventes menos polares hasta las más polares. 
   
De igual forma que en la SD.Na, si se considera la adición de agua al etanol 
aumentando la polaridad de la mezcla, el proceso de solución es conducido por la 
entropía a partir del etanol puro hasta 0,4 en fracción másica en agua ( app-0 BAG < 0, 
app-0
BAH > 0, y 
app-0
BAS > 0); desde 0,4 hasta 0,6 en fracción másica de agua, el 
proceso es dirigido en conjunto por la entalpía y la entropía ( app-0 BAG < 0, 
app-0
BAH < 0, 
y app-0
BAS > 0) y desde 0,6 en fracción másica de agua hasta el agua pura el 
proceso es dirigido por la entalpía ( app-0 BAG < 0, 
app-0
BAH < 0, y 
app-0
BAS < 0). 
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Tabla 11.  Funciones termodinámicas de transferencia de la SMR.Na desde los solventes 
menos polares hasta los más polares en mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K 
(Temperatura Armónica). 
 
Agua  
app
BAG


0  app
BAH


0  app
BAS


0  app0 BAST

  
A B KJ*mol–1 KJ*mol–1 J*mol–1*K–1 KJ*mol–1 
0,00 0,10 –5,052 (0,013) 8,56 (0,17) 46,50 (0,39) 13,62 (0,12) 
0,10 0,20 –5,250 (0,020) 8,52 (0,29) 47,04 (0,19) 13,77 (0,06) 
0,20 0,30 –3,657 (0,020) 4,0 (0,3) 26,14 (0,24) 7,65 (0,07) 
0,30 0,40 –2,469 (0,015) 2,04 (0,22) 15,38 (0,30) 4,51 (0,09) 
0,40 0,50 –1,873 (0,013) –0,53 (0,20) 4,58 (0,29) 1,34 (0,09) 
0,50 0,60 –1,174 (0,007) –0,60 (0,11) 1,96 (0,18) 0,57 (0,05) 
0,60 0,70 –0,907 (0,006) –1,65 (0,09) –2,55 (0,15) –0,75 (0,04) 
0,70 0,80 –0,944 (0,016) –3,84 (0,23) –9,9 (0,4) –2,90 (0,10) 
0,80 0,90 –0,920 (0,016) –4,75 (0,23) –13,1 (0,4) –3,83 (0,11) 
0,90 1,00 –0,675 (0,010) –3,11 (0,15) –8,30 (0,20) –2,43 (0,06) 
µAgua es la fracción másica de agua en la mezcla cosolvente libre de soluto  
 
4.5.6. Compensación entálpica – entrópica de solución de la SMR.Na en 
mezclas cosolventes etanol + agua. 
La figura 12, representa la relación no lineal de compensación entálpica-entrópica 
para el proceso de solución de la SMR.Na, con un punto máximo correspondiente 
a la mezcla cosolvente de concentración en etanol de 0,6 en fracción másica. 
 
La SMR.Na tiene la misma tendencia que la SD.Na, aunque con diferentes valores 
en los cambios estándar aparentes de energía de Gibbs y entalpía, al igual que la 
SD.Na, la entropía controla el proceso de solución en las mezclas cosolventes con 
concentraciones de etanol desde 0,6 hasta 1,0 fracción másica, en donde la 
pendiente es negativa (a la derecha del máximo) y en las mezclas cosolventes con 
concentraciones de etanol desde 0,6 el agua pura en donde la pendiente es 
positiva (a la izquierda del máximo) lo hace  la entalpía. 
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Figura 12. Gráfico de compensación entálpica-entrópica, ∆H
0
soln vs ∆G
0
soln para el proceso de 
solucion de la SMR.Na en mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K.  
 
 
 
4.5.7. Funciones termodinámicas para el proceso de solución de la 
SMT.Na en mezclas cosolventes etanol + agua. 
En la tabla 12 se resumen las funciones estándar aparentes de solución para la 
SMT.Na, en todas las mezclas cosolventes etanol + agua, calculadas a partir de 
las graficas de Van´t Hoff para SMT.Na (Figuras 13, 14 y 15). Al igual que en 
proceso de solución de la SD.Na y SMR.Na, el cambio de energía de Gibbs 
estándar de la solución es positivo en todos los casos. 
 
En el Anexo 4 (pág. 64), tabla 27, se observa que todas las pendientes son 
negativas, como se mencionó anteriormente esto es debido a que la solubilidad 
aumenta con la temperatura, por tanto el cambio de entalpía estándar aparente de 
solución es positivo, y entonces se tiene que el proceso es endotérmico. Por otro 
lado, el cambio de entropía es positivo, indicando que el proceso global de 
solución es dirigido por esta propiedad, para todas las mezclas cosolventes y los 
solventes puros. 
 
El cambio de entalpía estándar de solución aumenta desde el agua pura hasta 0,6 
en fracción másica de etanol, para luego disminuir hasta el etanol puro.  En cuanto 
al cambio de la entropía estándar, este aumenta desde el agua pura hasta la 
mezcla cosolvente con 0,5 en fracción másica de etanol, y luego disminuye hasta 
el etanol puro en donde alcanza su valor más bajo (T∆Sosoln=1,95 ± 0,09 KJ*mol
–1). 
  
De acuerdo a los datos de la tabla 12, la entalpía es el principal contribuyente a la 
energía libre de Gibbs estándar aparente para todo el proceso de solución de la 
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SMT.Na en las mezclas cosolventes y los solventes puros. En todo los casos los 
valores de H  son superiores a 0,6, lo que indica la relevancia del factor 
energético en el proceso de solución de la SMT.Na.  
 
 
Tabla 12. Funciones termodinámicas aparentes del proceso de disolución de la SMT.Na en mezclas 
cosolventes etanol + agua  a 292,8 K (Temperatura Armónica). 
 
µEtOH
 app
soG
 0 ln  
app
soH
 0 ln  
app
soS
 0 ln  
app
soST
 0 ln      
b
H      
b
TS  
KJ*mol–1 KJ*mol–1 J*mol–1*K–1 KJ*mol–1 
0,00 
17,572 
(0,011) 
28,93 
(0,16) 
38,79 
(0,21) 
11,36 
(0,06) 0,718 0,282 
0,10 
17,886 
(0,010) 
36,31 
(0,14) 
62,93 
(0,25) 
18,43 
(0,07) 0,663 0,337 
0,20 
18,199 
(0,005) 
42,73 
(0,07) 
83,77 
(0,14) 
24,53 
(0,04) 0,635 0,365 
0,30 
18,584 
(0,007) 
51,38 
(0,10) 
112,02 
(0,21) 
32,80 
(0,06) 0,610 0,390 
0,40 
19,152 
(0,006) 
56,10 
(0,09) 
126,18 
(0,21) 
36,95 
(0,06) 0,603 0,397 
0,50 
19,868 
(0,008) 
59,03 
(0,12) 
133,74 
(0,28) 
39,16 
(0,08) 0,601 0,399 
0,60 
21,083 
(0,012) 
59,96 
(0,17) 
132,8 
 (0,4) 
38,88 
(0,11) 0,607 0,393 
0,70 
22,848 
(0,008) 
54,14 
(0,11) 
106,87 
(0,22) 
31,29 
(0,06) 0,634 0,366 
0,80 
25,848 
(0,008) 
42,22 
(0,11) 
55,91 
(0,15) 
16,37 
(0,04) 0,721 0,279 
0,90 
29,864 
(0,006) 
38,21 
(0,09) 
28,51 
(0,07) 
8,348 
(0,020) 0,821 0,179 
1,00 
31,797 
(0,023) 
33,8 
 (0,3) 
6,67 
(0,07) 
1,949 
(0,020) 0,945 0,055 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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Figura 13. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SMT.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ agua pura; □ 0,1 fracción másica de etanol; △ 0,2  
fracción másica de etanol, y ○ 0,3  fracción másica de etanol. 
 
 
 
 
Figura 14. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SMT.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ 0,4 fracción másica de etanol; □ 0,5 fracción másica 
de etanol; △ 0,6  fracción másica de etanol, y ○ 0,7 fracción másica de etanol. 
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Figura 15. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental de la SMT.Na en algunas 
mezclas cosolventes etanol + agua.  ◇ 0,8 fracción másica de etanol; □ 0,9 fracción másica 
de etanol, y △ etanol puro. 
 
 
4.5.8. Funciones termodinámicas de transferencia de la SMT.Na entre 
medios de diferentes polaridades  
En la tabla 13,  se resumen las funciones termodinámicas de transferencia de la 
SMT-Na desde las mezclas cosolventes menos polares a las más polares.   
 
Al igual que en la SD.Na, y la SMR.Na si se considera la adición de agua al etanol 
aumentando la polaridad de la mezcla, el proceso de solución es conducido por la 
entropía a partir del etanol puro hasta la mezcla de composición 0,4 en fracción 
másica de agua ( app-0 BAG < 0, 
app-0
BAH > 0, y 
app-0
BAS > 0); desde 0,4 hasta 0,5 fracción 
másica de agua, el proceso es dirigido conjuntamente por la entalpía y la entropía 
( app-0 BAG < 0, 
app-0
BAH < 0, y 
app-0
BAS > 0) y desde 0,5 hasta el agua pura, el proceso es 
dirigido por la entalpía ( app-0
BAG < 0, 
app-0
BAH < 0, y < 0). Al igual que en la SD.Na y la 
SMR.Na los eventos moleculares o iónicos implicados en el proceso de solución  
no son claros. 
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Tabla 13. Funciones termodinámicas de transferencia de la SMT.Na desde los solventes 
menos polares hasta los más polares en mezclas etanol + agua a 292,8 K. (Temperatura 
Armónica) 
 
Agua  
app
BAG


0  app
BAH


0  app
BAS


0  app
BAsT


0  
A B kJ*mol–1 kJ*mol–1 J*mol–1*K–1 kJ*mol–1 
0,00 0,10 –2,035 (0,023) 4,2 (0,3) 21,42 (0,10) 6,273 (0,029) 
0,10 0,20 –4,016 (0,010) 4,01 (0,14) 27,40 (0,16) 8,02 (0,05) 
0,20 0,30 –3,000 (0,011) 11,92 (0,16) 50,96 (0,27) 14,92 (0,08) 
0,30 0,40 –1,765 (0,014) 5,82 (0,20) 25,9 (0,4) 7,59 (0,13) 
0,40 0,50 –1,215 (0,014) –0,94 (0,21) 1,0 (0,5) 0,28 (0,14) 
0,50 0,60 –0,716 (0,010) –2,93 (0,15) –7,6 (0,4) –2,21 (0,10) 
0,60 0,70 –0,568 (0,009) –4,72 (0,13) –14,2 (0,3) –4,15 (0,09) 
0,70 0,80 –0,385 (0,008) –8,66 (0,12) –28,24 (0,25) –8,27 (0,07) 
0,80 0,90 –0,313 (0,011) –6,42 (0,16) –20,84 (0,28) –6,10 (0,08) 
0,90 1,00 –0,314 (0,014) –7,38 (0,21) –24,14 (0,32) –7,07 (0,09) 
µAgua es la fracción másica de agua en la mezcla cosolvente libre de soluto  
 
4.5.9. Compensación entálpica – entrópica de solución de la SMT.Na en 
mezclas cosolventes etanol + agua 
La  figura 16, presenta la relación de compensación entálpica-entrópica para el 
proceso de solución de la SMT.Na; se observa una relación no lineal con un punto 
máximo correspondiente a la mezcla cosolvente con concentración de etanol al 
0,6 en fracción másica. 
 
En el caso de la SMT.Na la entropía controla el proceso de solubilidad en las 
mezclas cosolventes con concentraciones de etanol desde 0,6 hasta 1,0 en 
fracción másica  en donde la pendiente es negativa (a la derecha del máximo) y en 
las mezclas cosolventes de etanol + agua con concentraciones desde 0,6 en 
fracción másica de etanol hasta el agua pura, en donde la pendiente es positiva (a 
la izquierda del máximo) lo hace  entalpía. Este mismo comportamiento se 
presenta en la SD.Na y SMR.Na, con valores deferentes en los cambios estándar 
aparente de entalpia y energía de Gibbs.  
 
Esta compensación es muy similar a la presentada en los procesos de solución de 
la SD.Na y SMR.Na. 
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Figura 16. Gráfico de compensación entálpica-entrópica, ∆H
0
soln vs ∆G
0
soln para el proceso de 
solucion de la SMT.Na en mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K. (Temperatura 
Armónica) 
 
 
 
 
4.6. Comparación de las funciones termodinámicas estándar 
aparentes de solución de las sulfonamidas sódicas (SD.Na, 
SMR.Na y SMT.Na) en mezclas cosolventes etanol + agua  
 
La descripción de las funciones termodinámicas de solución para cada 
sulfonamida sódica, se presentó de manera individual previamente. Sin embargo, 
ya que los fármacos estudiados presentan una relación estructural, es importante 
analizar los posibles efectos estructurales de acuerdo a cada función 
termodinámica. 
4.6.1. Comparación de las compensaciones entálpicas - entrópicas de 
SD.Na, SMR.Na, y SMT.Na en mezclas cosolventes etanol + agua a 
292,8 K (Temperatura Armónica)  
Aunque las tres sulfonamidas presentan una  tendencia no lineal indicando que las 
interacciones presentadas por cada fármaco son diferentes, dependiendo de la 
proporción de EtOH en cada mezcla cosolvente, las magnitudes de cada una de 
las sulfonamidas es diferente, presentando así una posible relación con su 
estructura, más concretamente con el número de grupos metilo, presentes en la 
molécula de cada sulfonamida. 
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En la figura 17, se presenta la compensación entálpica-entrópica de las tres 
sulfonamidas estudiadas; la SD.Na, presenta un cambio más amplio en energía de 
Gibbs que la SMR.Na y la SMT.Na, puesto que la diferencia entre la solubilidad en 
agua y etanol es más amplia que en las otras dos sulfonamidas sódicas en 
mención. En este contexto, a medida que aumentan los grupos metilo (apolares), 
SD.Na, (0); SMR.Na, (1); SMT.Na (2), el efecto cosolvente sobre la solubilidad es 
más evidente, debido probablemente a que a medida que aumenta el número de 
grupos metilo, el efecto sobre la solubilidad del fármaco por parte de interacciones 
débiles tales como las fuerzas de London es mayor.  
 
Figura 17. Gráfico de compensación entálpica-entrópica, ∆H
0
soln vs ∆G
0
soln para el proceso de 
solución de las sulfonamidas sódicas en mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K. (◊, 
SD.Na; ○, SMR.Na y  □, SMT). 
 
 
 
4.6.2. Comparación del cambio estándar aparente de la entalpía de 
solución de las sulfonamidas sódicas en mezclas cosolventes 
etanol + agua (SD.Na, SMR.Na y  SMT.Na) 
En la figura 18 se presenta la variación la entalpía estándar aparente de solución 
(      
     
) frente a la fracción másica de EtOH (µEtOH) en la mezcla cosolvente. Se 
observa un aumento de entalpía entre el agua pura y 0,6 en fracción másica de 
EtOH, para luego disminuir hasta el EtOH puro, este comportamiento se presenta 
en las tres sulfonamidas sódicas, aunque la magnitud del cambio para cada una 
de las especies es diferente, siendo más alto para la SMT.Na y el más bajo para la 
SD.Na, indicando que el orden de requerimiento energético para proceso de 
solución de manera general, es SD.Na < SMR.Na < SMT.Na.  
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Figura 18. Cambio estándar aparente de entalpía de solución de las sulfonamidas sódicas en 
mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K. (□, SD.Na; ○, SMR.Na y ◊, SMT.Na). 
 
 
4.6.3. Comparación del cambio estándar aparente de la entropía de 
solución de las sulfonamidas sódicas en mezclas cosolventes 
etanol + agua (SD.Na, SMR.Na y  SMT.Na) 
La entropía de solución, describe el grado de ordenamiento o de desorden de las 
moléculas del sistema; de acuerdo a la figura 19, al igual que en la entalpía, 
inicialmente hay un aumento del grado de desorden (incremento en la entropía), lo 
que implica un posible  favorecimiento entrópico al proceso de solución, sin 
embargo en cuanto a la SD.Na, en donde el cambio estándar aparente de entropía 
es negativo en todas la mezclas cosolventes, hay un desfavorecimiento claro de 
esta función al proceso de solución. Este  ordenamiento del sistema, en el caso de 
la SD.Na, se debe posiblemente a que el ion sulfadiazina, por tener menos grupos 
metilo, se hidrata o solvata mejor que los iones sulfamerazina y sulfametazina   
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Figura 19. Cambio estándar aparente de entropía de solución de las sulfonamidas sódicas 
en mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K (□, SD.Na; ○, SMR.Na y ◊, SMT.Na)  
 
 
 
4.6.4. Comparación del cambio estándar aparente de la energía de Gibbs 
de solución de las sulfonamidas sódicas en mezclas cosolventes 
etanol + agua (SD.Na, SMR.Na y  SMT.Na).  
En la figura 20 se presenta  la relación entre  el cambio estándar aparente de la 
energía de Gibbs de las tres sulfonamidas estudiadas y la composición de la 
mezcla cosolvente. Se observa que  la energía de Gibbs aumenta a medida que la 
mezcla cosolvente se vuelve menos polar por la adición de etanol, esto se debe a 
que a medida que aumenta la concentración de EtOH, la solubilidad de las 
sulfonamidas disminuye. Las tres sulfonamidas se comportan de manera diferente; 
la SD.Na por su lado presenta el valor más bajo para el cambio estándar aparente 
de energía libre de Gibbs, el cual se logra en agua pura, pero a su vez también 
presenta el valor más alto para misma función termodinámica, el cual se obtiene 
en EtOH puro. En cuanto a la SMR.Na y la SMT.Na, estas sulfonamidas sódicas 
presentan rangos menos amplios que la SD.Na en cuanto a sus valores mínimos y 
máximos de cambio de energía de Gibbs, así la SMT.Na es la que presenta la 
menor de estas diferencias, posiblemente debido a que, como se mencionó 
anterior mente, a medida que aumenta la concentración de EtOH, en la mezcla 
cosolvente, la solubilidad de este fármaco no depende exclusivamente de los 
enlaces ion-dipolo, sino que a su vez depende de fuerzas de London, las cuales 
podrían contribuir de manera significativa en su solubilidad en mezclas ricas en 
etanol, por lo que la diferencia de energía de Gibbs entre el agua y el EtOH es 
menor para esta sulfonamida sódica. 
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Figura 20. Cambio estándar aparente de energía Gibbs de solución de las sulfonamidas 
sódicas en mezclas cosolventes etanol + agua a 292,8 K  (□, SD.Na; ○, SMR.Na y ◊, SMT.Na). 
 
 
 
De acuerdo a la tabla 14, la solubilidad de las tres sulfonamidas sódicas como la 
de sus especies moleculares, es un proceso endotérmico puesto que el cambio 
estándar aparente de la entalpía es positivo en todos los casos; de otro lado, las 
SD.Na es la única especie cuyo cambio estándar aparente de entropía no es 
positivo, por lo cual es el único fármaco en el cual el proceso de solución no es 
conducido ni por el cambio entrópico ni por el entrópico; en las demás especies el 
cambio entrópico conduce  el proceso global de solución. 
 
En cuanto a las contribuciones entálpicas y entrópicas, tanto las sales como las 
especies moleculares presentan el mismo comportamiento, o sea un mayor aporte 
entálpico para el proceso de solución. 
 
 
Tabla 14. Funciones termodinámicas estándar aparentes de solución de la SD.Na, SD, 
SMR.Na, SMR, SMT.Na y SMT en agua a 298,15 K. (Temperatura Armonica) 
Fármaco
 app
soG
 0 ln  
app
soH
 0 ln  
app
soS
 0 ln  
app
soST
 0 ln      
b
H      
b
TS  
KJ*mol–1 KJ*mol–1 J*mol–1*K–1 KJ*mol–1 
SDa 30,320 41,800 38,500 11,478 0,785 0,215 
SD.Na 15,077 11,018 –13,613 –4,059 0,731 0,269 
SMRa 27,62 34,87 24,38 7,269 0,827 0,172 
SMR.Na 19,808 32,168 41,455 12,359 0,722 0,278 
SMTa 25,90 29,46 11,92 3,554 0,892 0,107 
SMT.Na 17,451 28,931 38,501 11,479 0,716 0,284 
a
Martines y Gomez (2001). 
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CONCLUSIONES 
 
De acuerdo a los datos de la solubilidad experimental de las tres sulfonamidas 
sódicas en las mezclas cosolventes etanol + agua a las siete temperaturas de 
estudio (278,15, 283,15, 288,15, 293,15, 298,15, 303,15, 308,15, con lo cual la 
temperatura armónica es  292,8 K), y después del debido tratamiento de datos 
para el cálculo de las funciones termodinámicas estándares aparentes de solución 
de los fármacos en mención,  se puede llegar a las siguientes conclusiones:  
 
La solubilidad de cada uno de los fármacos estudiados (SD.Na, SMR.Na y 
SMT.Na), en todas las mezclas cosolventes etanol + agua, depende directamente 
de la temperatura del sistema, alcanzando su máxima solubilidad a la temperatura 
de estudio más alta (313,15 K) y la menor solubilidad a la más baja (278,15 K). 
 
La cosolvencia, tiene un efecto negativo en la solubilidad de los tres fármacos 
estudiados en todas las temperaturas de estudio, puesto que se observa un 
descenso en la solubilidad a medida que la fracción másica de etanol aumenta en 
el sistema solvente (con lo cual disminuye la constante dieléctrica), lo que 
evidenciaría la dependencia la solubilidad de estas sales con la capacidad del 
solvente para mantener separados los iones de la sal.  
 
El orden de solubilidad para las sulfonamidas sódicas de mayor a menor a todas 
las temperaturas de estudio y fracción másica de etanol en las mezclas 
cosolventes etanol + agua es: SD.Na > SMT.Na > SMR.Na, lo que aparentemente 
indica que no hay una relación directa con el número de grupos metilo presentes 
en la molécula, como se puede apreciar también en las especies moleculares SMT 
(2 grupos metilo) > SMR (1 grupo metilo) > SD (ningún grupo metilo) 
 
Los valores de 
      
     
para las tres sulfonamidas sódicas en todas mezclas 
cosolventes son positivas, indicando la aparente no espontaneidad del  proceso de 
solución, sin embargo, debe tenerse presente que el cambio de energía de Gibbs 
estándar aparente no define la espontaneidad del proceso. Además, esta función 
fue calculada a partir de los datos experimentales de solubilidad expresados en 
fracción molar, los cuales no son mayores a la unidad, obteniendo valores 
negativos del logaritmo natural de X2  y de acuerdo a ecuación 8, valores positivos 
para 
appo
lnsoG

. La espontaneidad es definida por el cambio de energía de Gibbs del 
proceso global, el cual en equilibrio es cero, lo que indica que para que el proceso 
sea espontaneo la solución debe estar insaturada (
      
       
 )
 
 
El cambio entálpico estándar aparente para el proceso de solución, en todos los 
casos es positivo indicando que el proceso es endotérmico para las tres 
sulfonamidas sódicas estudiadas. En el caso de la SD.Na, en donde 
 
app
soST
 0 ln  es 
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negativo, no hay un favorecimiento ni entálpico ni entrópico al proceso de solución; 
en cuanto a la SMT.Na, el termino
app0
lnsoST

 es positivo en todos las mezclas 
cosolventes, indicando el favorecimiento entrópico al proceso de solución de este 
fármaco; por último, para la  SMR.Na, el termino 
app
soST
 0 ln  es positivo en las 
mezclas cosolventes etanol + agua con fracciones másicas de etanol entre 0,1 y 
0,8 y en agua pura, indicando como en el caso de la SMT.Na, que hay un 
favorecimiento entrópico al proceso de solución, mientras que en la mezcla de 0,9 
en fracción másica de etanol y en etanol puro 
app
soST
 0 ln es negativo, y por tanto no 
hay favorecimiento entálpico ni entrópico en este caso.  
 
En cuanto a los resultados de las contribuciones energéticas (
b
H ) y 
organizacionales ( b
TS S), para la SD.Na hay una mayor contribución entálpica al 
cambio estándar aparente de la energía de Gibbs, para la solubilidad en agua y 
mezclas cosolvente etanol + agua entre 0,1 y 0,6 en fracción másica de etanol y 
entrópica para el etanol puro y mezclas con fracción másica de etanol entre 0,7 y 
0,9. En cuanto a la SMR.Na y SMT.Na, 
b
H  es mayor de 0,5 en todas las mezclas 
cosolventes indicando el predominio del factor energético en el cambio estándar 
aparente de la energía de Gibbs para proceso de solución de estos dos fármacos 
frente al factor organizacional. 
 
Los gráficos de compensación entálpica-entrópica de las tres sulfonamidas 
sódicas muestran un máximo en la mezcla cosolvente etanol + agua con 
concentración de etanol de 0,6 en fracción másica (libre de soluto), indicando que 
el proceso de solución es dirigido por la entropía desde este punto hasta el etanol 
puro y por la entalpía desde agua pura hasta el punto máximo 0,6 fracción másica 
de etanol, por tanto de acuerdo a la gráfica de compensación, el factor 
organizacional dirige el proceso de solución en mezclas ricas en etanol y el 
energético lo hace en mezclas ricas en agua.   
 
Partiendo del proceso de trasferencia hipotético de las sulfonamidas sódicas 
desde un medio de constate dieléctrica menor (menos polar) hasta uno con mayor 
constante (más polar), el cambio de energía de Gibbs estándar aparente es 
negativo en todos los casos, lo que indica que las tres sulfonamidas sódicas son 
más afines por el medio de mayor polaridad (de mayor contenido acuoso).  
 
Las sales como estrategia para mejorar la solubilidad en medios acuosos son una 
buena alternativa, poniendo de manifiesto la importancia del enlace ion-dipolo en 
las interacciones moleculares entre el solvente y los solutos. 
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RECOMENDACIONES 
 
En este trabajo se presentaron las funciones termodinámicas de solución, 
calculadas a partir de los datos de solubilidad experimental en función la 
temperatura, mediante el método de Krug et al., (1976), el cual hace una 
modificación a las graficas de Van´t Hoff, introduciendo el término de temperatura 
armónica. 
 
Los valores aquí presentados, parten de premisa de que las sulfonamidas sódicas, 
se disocian completamente en solución comportándose como electrolitos fuertes, y 
que además que no presentan interacciones interiónicas, asumiendo que el 
coeficiente de actividad es igual a la unidad y por tanto la actividad de cada uno de 
estos fármacos electrolitos es equivalente a la solubilidad determinada 
experimentalmente. Sin embargo, de acuerdo a la literatura estas soluciones se 
desvían notoriamente de la idealidad, con lo cual los coeficientes de actividad 
toman valores diferentes a la unidad (Glasstone, 1963), por lo tanto, las funciones 
termodinámicas aparentes, no reflejan de manera fidedigna los posibles procesos 
implicados en las solubilidad de estas sales orgánicas. De acuerdo a lo anterior se 
recomienda para futuras investigaciones en el tema, determinar los coeficientes de 
actividad de las soluciones saturadas, de tal manera que se pueda presentar los 
resultados en función de la actividad termodinámica de cada sulfonamida sódica, 
en cada una de las mezcla cosolvente etanol + agua. 
 
Además, posteriormente se podría determinar la entalpía de solución por métodos 
calorimétricos y de esta manera comparar los resultados obtenidos en este trabajo 
que fueron calculados mediante el método de van´t Hoff modificada por Krug et al. 
 
De otro lado, mediante el uso de los datos experimentales de solubilidad de las 
tres sulfonamidas sódicas, sería importante realizar el desafío de modelos de 
solubilidad, que permitan la predicción de estos fármacos en mezclas cosolventes 
con composición diferente a la estudiada en el presente trabajo, en adición a otros 
solventes y temperaturas posibles.  
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ANEXOS 
 
ANEXO 1. CURVAS DE CALIBRACIÓN. 
A.1.1. Determinación de la λmax y elaboración de las curvas de 
calibración para las sulfonamidas Sódicas SD.Na, SMT.Na y SMR.Na. 
 
Para determinar la λmax se preparó una solución de  concentración conocida (10 
µg*g–1) en agua de cada una de las sulfonamidas sódicas  y se realizó un barrido 
en la región de ultravioleta entre 225 y 325 nm, obteniendo el espectro de 
absorción para cada una de las sales (Figuras 21, 23 y 25), en donde el valor de 
absorbancia máxima para SD.Na y SMR.Na se obtiene a 259 nm, y para SMT.Na 
a 261 nm.  
 
Las ecuaciones de regresión lineal y las representaciones gráficas de las curvas 
de calibración para las cuantificación de las tres sulfonamidas sódicas estudiadas,  
se presentan en las figuras 22, 24 y 26, las cuales se realizaron determinando la  
absorbancias  de  soluciones de concentración conocida (entre  2 y 13 µg*g–1 para 
la SD.Na (Tabla15); 1 y 15 µg*g–1 para la SMR.Na; Tabla17 y SMT.Na; Tabla19), 
graficando Abs. vs Conc., con sus respectivos parámetros estadísticos (Tablas 22, 
24 y 26). Es de aclarar que en la elaboración de estas tres curvas se incluyó la 
respuesta correspondiente al punto de concentración cero, por tratarse de una 
técnica espectrofotométrica de análisis (Mora et al., 2006) 
 
Las ecuaciones de regresión y las incertidumbres de los parámetros a y b se 
calcularon por medio del programa TableCurve 2D V5.01.  
 
Figura 21. Espectro UV para la SD.Na en agua (Concentración 10 µg*g–
1
) 
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Tabla 15. Absorbancia vs Concentración de la SD.Na (µg*g–
1
). 
Réplica 1 Réplica 2 Réplica 3 
µg*g–1 A µg*g–1 A µg*g–1 A 
13,001 1,020 12,964 1,011 13,003 1,017 
12,010 0,942 11,975 0,938 12,012 0,941 
11,020 0,863 10,988 0,857 11,021 0,860 
10,002 0,784 9,973 0,782 10,004 0,784 
9,031 0,705 9,005 0,706 9,032 0,709 
8,092 0,635 8,069 0,634 8,093 0,635 
7,012 0,557 6,992 0,553 7,013 0,554 
5,998 0,475 5,981 0,461 5,999 0,472 
5,001 0,395 4,987 0,393 5,002 0,395 
4,001 0,319 3,990 0,318 4,002 0,313 
2,992 0,239 2,983 0,233 2,992 0,233 
2,001 0,159 1,995 0,154 2,001 0,169 
 
 
Figura 22.  Gráfico de linealidad para la SD.Na en agua a 259 nm. 
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Tabla 16. Parámetros estadísticos de la curva de calibración de la SD.Na en agua. 
Ecuación de la forma y=a+bx 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,999 0,003 
Coeficiente de determinación ajustado (r2) 0,999  
Intercepto (a) 0,0039 0,0013 
Pendiente (b) 0,0780 0,0002 
 
     
Figura 23. Espectro de la SMR.Na en agua, (Concentración 10 µg*g–1) 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
0,00
0,10
0,20
0,30
0,40
0,50
0,60
0,70
224 234 244 254 264 274 284 294 304 314 324
A
L. de onda / nm
λmax  261 nm 
  
57 
 
Tabla 17. Absorbancia vs Concentración de la SMR.Na (µg*g–
1
). 
Réplica 1 Réplica 2 Réplica 3 
µg*g–1 A µg*g–1 A µg*g–1 A 
15,002 0,947 14,997 0,952 15,014 0,950 
14,000 0,895 13,996 0,894 14,012 0,891 
13,002 0,835 12,998 0,828 13,013 0,835 
12,001 0,767 11,999 0,762 12,002 0,765 
11,001 0,707 10,998 0,702 11,010 0,703 
10,000 0,636 9,997 0,636 10,008 0,636 
9,000 0,573 8,997 0,565 9,007 0,573 
8,000 0,501 7,998 0,509 8,007 0,501 
7,002 0,436 7,000 0,442 7,008 0,439 
6,005 0,370 6,003 0,373 6,009 0,373 
5,002 0,307 5,001 0,311 5,006 0,307 
4,006 0,241 4,005 0,258 4,010 0,246 
3,005 0,175 3,004 0,186 3,007 0,177 
2,001 0,129 2,000 0,125 2,003 0,123 
1,000 0,055 1,000 0,060 1,001 0,056 
 
Figura 24. Gráfico de linealidad para la SMR.Na en agua a 261nm. 
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Tabla 18. Parámetros estadísticos de la curva de calibración de la SMR.Na en agua.  
Ecuación de la forma y=a+bx 
Parámetro Valor Error 
estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,999 0,005 
Coeficiente de determinación ajustado (r2) 0,999  
Intercepto (a) –0,009 0,0016 
Pendiente (b) 0,0002 0,0002 
 
 
Figura 25. Espectro de la SMT.Na en agua, (Concentración 10 µg*g–1). 
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Tabla 19. Absorbancia vs Concentración de la SMT.Na (µg*g–
1
). 
Réplica 1 Réplica 2 Réplica 3 
µg*g–1 A µg*g–1 A µg*g–1 A 
15,019 0,928 15,002 0,934 15,001 0,923 
14,008 0,872 13,992 0,871 14,019 0,867 
13,022 0,809 13,008 0,808 13,026 0,808 
12,003 0,744 11,990 0,743 11,960 0,752 
11,002 0,680 10,990 0,679 11,010 0,676 
10,019 0,617 10,008 0,617 10,016 0,621 
9,043 0,555 9,033 0,554 9,042 0,557 
8,010 0,489 8,001 0,488 8,010 0,494 
7,012 0,425 7,005 0,425 7,025 0,429 
6,001 0,361 5,995 0,360 6,002 0,353 
5,030 0,299 5,025 0,298 5,031 0,297 
4,014 0,241 4,009 0,245 4,014 0,244 
3,001 0,184 2,997 0,180 3,035 0,185 
2,016 0,120 2,014 0,132 2,016 0,130 
1,002 0,060 1,001 0,063 1,010 0,065 
 
 
Figura 26. Gráfico de linealidad para la SMT.Na en agua a 261 nm. 
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Tabla 20. Parámetros estadísticos de la curva de calibración de la SMT.Na en agua. 
Ecuación de la forma y=a+bx 
Parámetro Valor Error 
estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,999 0,006 
Coeficiente de determinación ajustado (r2) 0,999  
Intercepto (a) –0,0057 0,0018 
Pendiente (b) 0,0623 0,0002 
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ANEXO 2. DENSIDADES DE LAS SOLUCIONES SATURADAS  
 
Tabla 21. Densidades experimentales (g*cm–
3
) de las soluciones de SD.Na en mezclas 
cosolventes etanol + agua  a diferentes temperaturas. 
µEtOH 278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 1,1983 
(0,0003) 
1,2028 
(0,0003) 
1,2074 
(0,0003) 
1,2106 
(0,0003) 
1,2124 
(0,0003) 
1,2175 
(0,0003) 
1,2234 
(0,0006) 
0,10 1,1498 
(0,0004) 
1,1583 
(0,0003) 
1,1652 
(0,0003) 
1,1714 
(0,0003) 
1,1793 
(0,0003) 
1,1855 
(0,0003) 
1,1918 
(0,0003) 
0,20 1,0979 
(0,0004) 
1,1078 
(0,0003) 
1,1197 
(0,0004) 
1,1289 
(0,0003) 
1,1369 
(0,0003) 
1,1446 
(0,0005) 
1,1513 
(0,0003) 
0,30 1,0507 
(0,0003) 
1,056 
(0,005) 
1,0716 
(0,0003) 
1,0826 
(0,0005) 
1,0898 
(0,0003) 
1,0980 
(0,0004) 
1,1074 
(0,0004) 
0,40 1,0097 
(0,0006) 
1,0172 
(0,0003) 
1,0257 
(0,0003) 
1,0341 
(0,0003) 
1,0403 
(0,0003) 
1,0462 
(0,0005) 
1,0518 
(0,0003) 
0,50 0,9686 
(0,0003) 
0,9738 
(0,0003) 
0,9796 
(0,0003) 
0,9858 
(0,0004) 
0,9904 
(0,0003) 
0,9957 
(0,0004) 
1,0001 
(0,0003) 
0,60 0,9321 
(0,0003) 
0,9337 
(0,0003) 
0,9347 
(0,0003) 
0,9357 
(0,0003) 
0,9374 
(0,0003) 
0,9382 
(0,0003) 
0,9401 
(0,0003) 
0,70 0,8967 
(0,0003) 
0,8945 
(0,0003) 
0,8924 
(0,0003) 
0,8899 
(0,0003) 
0,8881 
(0,0003) 
0,8857 
(0,0003) 
0,8831 
(0,0003) 
0,80 0,8669 
(0,0003) 
0,8629 
(0,0003) 
0,8583 
(0,0003) 
0,8545 
(0,0003) 
0,8500 
(0,0003) 
0,8457 
(0,0009) 
0,8410 
(0,0003) 
0,90 0,8359 
(0,0003) 
0,8321 
(0,0003) 
0,8269 
(0,0003) 
0,8221 
(0,0003) 
0,8173 
(0,0003) 
0,8122 
(0,002) 
0,8073 
(0,0003) 
1,00 0,8035 
(0,0003) 
0,7990 
(0,0003) 
0,7946 
(0,0003) 
0,7910 
(0,0003) 
0,7873 
(0,0003) 
0,7835 
(0,0003) 
0,7793 
(0,0003) 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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Tabla 22. Densidades experimentales (g*cm–
3
) de las soluciones de SMR.Na en mezclas 
cosolventes etanol + agua  a diferentes temperaturas. 
µEtOH 278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 1,0953 
(0,0003) 
1,0977 
(0,0003) 
1,1001 
(0,0003) 
1,1026 
(0,0003) 
1,1049 
(0,0003) 
1,1071 
(0,0003) 
1,1095 
(0,0003) 
0,10 1,0535 
(0,0003) 
1,0572 
(0,0003) 
1,0613 
(0,0003) 
1,0651 
(0,0003) 
1,0692 
(0,0003) 
1,0732 
(0,0003) 
1,0767 
(0,0003) 
0,20 1,0166 
(0,0003) 
1,0212 
(0,0003) 
1,0255 
(0,0003) 
1,0299 
(0,0003) 
1,0344 
(0,0003) 
1,0388 
(0,0003) 
1,0433 
(0,0003) 
0,30 0,9921 
(0,0003) 
0,9951 
(0,0003) 
0,9985 
(0,0003) 
1,0019 
(0,0003) 
1,0050 
(0,0003) 
1,0080 
(0,0003) 
1,0123 
(0,0006) 
0,40 0,9689 
(0,0003) 
0,9702 
(0,0004) 
0,9715 
(0,0005) 
0,9736 
(0,0003) 
0,9751 
(0,0003) 
0,9769 
(0,0003) 
0,9784 
(0,0003) 
0,50 0,9431 
(0,0003) 
0,9428 
(0,0003) 
0,9423 
(0,0003) 
0,9421 
(0,0003) 
0,9419 
(0,0003) 
0,9418 
(0,0003) 
0,9413 
(0,0003) 
0,60 0,9153 
(0,0003) 
0,9137 
(0,0003) 
0,9119 
(0,0003) 
0,9105 
(0,0003) 
0,9090 
(0,0003) 
0,9071 
(0,0003) 
0,9055 
(0,0003) 
0,70 0,8885 
(0,0003) 
0,8852 
(0,0003) 
0,8820 
(0,0003) 
0,8784 
(0,0003) 
0,8748 
(0,0003) 
0,8721 
(0,0003) 
0,8686 
(0,0003) 
0,80 0,8594 
(0,0003) 
0,8559 
(0,0003) 
0,8519 
(0,0003) 
0,8485 
(0,0003) 
0,8451 
(0,0003) 
0,8414 
(0,0003) 
0,8379 
(0,0003) 
0,90 0,8332 
(0,0003) 
0,8289 
(0,0003) 
0,8243 
(0,0003) 
0,8203 
(0,0003) 
0,8163 
(0,0003) 
0,8117 
(0,0003) 
0,8075 
(0,0003) 
1,00 0,8037 
(0,0003) 
0,7994 
(0,0003) 
0,7954 
(0,0003) 
0,7912 
(0,0003) 
0,7867 
(0,0003) 
0,7826 
(0,0003) 
0,7786 
(0,0003) 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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Tabla 23. Densidades experimentales (g*cm–
3
) de las soluciones de SMT.Na en mezclas 
cosolventes etanol + agua  a diferentes temperaturas. 
µEtOH 278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
0,00 1,1395 
(0,0003) 
1,1390 
(0,0000) 
1,1435 
(0,0003) 
1,1465 
(0,0017) 
1,1485 
(0,0003) 
1,1505 
(0,0010) 
1,1546 
(0,0003) 
0,10 1,0992 
(0,0007) 
1,1055 
(0,0003) 
1,1098 
(0,0003) 
1,1147 
(0,0003) 
1,1181 
(0,0003) 
1,1233 
(0,0003) 
1,1274 
(0,0003) 
0,20 1,0655 
(0,0003) 
1,0712 
(0,0003) 
1,0764 
(0,0005) 
1,0844 
(0,0005) 
1,0934 
(0,0003) 
1,0945 
(0,0003) 
1,1005 
(0,0003) 
0,30 1,0342 
(0,0003) 
1,0400 
(0,0003) 
1,0438 
(0,0003) 
1,0538 
(0,0003) 
1,0596 
(0,0003) 
1,0651 
(0,0003) 
1,0722 
(0,0003) 
0,40 1,0071 
(0,0003) 
1,0087 
(0,0006) 
1,0157 
(0,0003) 
1,0231 
(0,0003) 
1,0281 
(0,0004) 
1,0338 
(0,0003) 
1,0400 
(0,0004) 
0,50 0,9753 
(0,0003) 
0,9779 
(0,0004) 
0,9800 
(0,0003) 
0,9873 
(0,0003) 
0,9902 
(0,0004) 
0,9940 
(0,0003) 
1,0014 
(0,0003) 
0,60 0,9335 
(0,0003) 
0,9399 
(0,0003) 
0,9435 
(0,0004) 
0,9435 
(0,0003) 
0,9477 
(0,0003) 
0,9548 
(0,0007) 
0,9600 
(0,0005) 
0,70 0,9024 
(0,0003) 
0,9035 
(0,0011) 
0,9033 
(0,0003) 
0,9031 
(0,0003) 
0,9022 
(0,0003) 
0,9052 
(0,0003) 
0,9054 
(0,0003) 
0,80 0,8690 
(0,0003) 
0,8655 
(0,0003) 
0,8623 
(0,0003) 
0,8594 
(0,0003) 
0,8584 
(0,0003) 
0,8558 
(0,0003) 
0,8531 
(0,0003) 
0,90 0,8372 
(0,0006) 
0,8353 
(0,0007) 
0,8327 
(0,0003) 
0,8280 
(0,0000) 
0,8226 
(0,0003) 
0,8191 
(0,0003) 
0,8153 
(0,0003) 
1,00 0,8081 
(0,0003) 
0,8024 
(0,0003) 
0,7985 
(0,0003) 
0,7957 
(0,0003) 
0,7901 
(0,0003) 
0,7861 
(0,0003) 
0,7827 
(0,0003) 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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ANEXO 3. MASAS MOLARES DE LAS MEZCLAS COSOLVENTES 
EMPLEADAS. 
 
Para la determinación de la masa molar de las mezclas cosolventes Etanol + 
Agua,  se tuvo en cuenta la composición de cada una de estas y se determinó la 
contribución de cada componente multiplicando la fracción molar del componente 
por su masa molar como se indica a continuación:  
          
 
   
                            
En donde    es la masa molar de cada uno de los componentes de la mezcla 
cosolvente y    corresponde a su fracción molar y      es la masa molar 
resultante para cada sistema solvente. A continuación en la tabla 24, se indica la 
masa molar de los solventes puros y de las mezclas cosolventes. 
 
Tabla 24.  Masa molar (Mi) (g*mol–
1
) de las mezclas cosolventes etanol + agua. 
Mezclas cosolventes etanol + agua  Masa Molar de la mezcla 
cosolvente etanol + agua 
µEtOH XAgua XEtOH 
0,00 1,0000 0,0000 18,015 
0,10 0,9584 0,0416 19,184 
0,20 0,9109 0,0891 20,514 
0,30 0,8565 0,1435 22,042 
0,40 0,7932 0,2068 23,816 
0,50 0,7189 0,2811 25,902 
0,60 0,6303 0,3697 28,387 
0,70 0,5229 0,4771 31,400 
0,80 0,3900 0,6100 35,128 
0,90 0,2213 0,7787 39,861 
1,00 0,0000 1,0000 46,068 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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ANEXO 4. ECUACIONES DE LAS RECTAS OBTENIDAS A PARTIR 
GRÁFICAS DE VAN`T HOFF 
 
Las siguientes ecuaciones se obtuvieron de las gráficas que relacionan el 
logaritmo natural de las concentraciones expresadas en fracción molar (con su 
respectiva desviación estándar), en función de 1/T-1/Thm. Se asume que la 
ecuación es del tipo y = a+bx.  
 
Tabla 25. Valores de la pendiente (± desviación estándar), del intercepto (± desviación 
estándar) y del coeficiente de correlación de las gráficas de Van´t Hoff para la SD.Na.  
Mezcla Cosolvente 
(µEtOH) 
a b r2 
0,00 –3,080 (0,0003) –662,6 (2,4) 0,9997 
0,10 –3,287 (0,0004) –784 (4) 0,9996 
0,20 –3,526 (0,001) –1001 (6) 0,9993 
0,30 –3,848 (0,001) –1108 (6) 0,9995 
0,40 –4,156 (0,001) –1197 (9) 0,9989 
0,50 –4,576 (0,001) –1236 (7) 0,9991 
0,60 –5,042 (0,001) –1237 (7) 0,9993 
0,70 –5,571 (0,001) –1150 (4) 0,9997 
0,80 –6,441 (0,001) –887 (7) 0,9987 
0,90 –7,598 (0,001) –761 (11) 0,9957 
1,00 –9,389 (0,001) –598 (3) 0,9995 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
 
 
Tabla 26. Valores de la pendiente (± desviación estándar), del intercepto (± desviación 
estándar) y del coeficiente de correlación de las gráficas de Van´t Hoff para la SMR.Na 
Mezcla Cosolvente 
(µEtOH) 
a b r2 
0,00 –4,114 (0,002) –1934 (16) 0,9986 
0,10 –4,252 (0,001) –2121 (8) 0,9997 
0,20 –4,441 (0,003) –2407 (27) 0,9976 
0,30 –4,635 (0,001) –2638 (7) 0,9999 
0,40 –4,821 (0,001) –2737 (8) 0,9998 
0,50 –5,062 (0,001) –2773 (10) 0,9997 
0,60 –5,447 (0,002) –2805 (21) 0,9989 
0,70 –5,954 (0,002) –2683 (16) 0,9993 
0,80 –6,705 (0,004) –2442 (32) 0,9968 
0,90 –7,783 (0,002) –1930 (15) 0,9988 
1,00 –8,821 (0,002) –1415 (16) 0,9975 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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Tabla 27. Valores de la pendiente (± desviación estándar), del intercepto (± desviación 
estándar) y del coeficiente de correlación de las gráficas de Van´t Hoff para la SMT.Na 
Mezcla Cosolvente 
(µEtOH) 
a b r2 
0,00 –3,609 (0,002) –1740 (19) 0,9978 
0,10 –3,673 (0,002) –2184 (17) 0,9988 
0,20 –3,738 (0,001) –2570 (8) 0,9998 
0,30 –3,817 (0,001) –3090 (12) 0,9997 
0,40 –3,933 (0,001) –3374 (11) 0,9998 
0,50 –4,081 (0,002) –3550 (15) 0,9997 
0,60 –4,330 (0,002) –3606 (20) 0,9994 
0,70 –4,693 (0,002) –3256 (13) 0,9997 
0,80 –5,309 (0,002) –2539 (13) 0,9995 
0,90 –6,133 (0,001) –2298 (11) 0,9996 
1,00 –6,551 (0,005) –2043(39) 0,9924 
µEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto  
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ANEXO 5. REGRESIÓN BIVARIABLE NO LINEAL DE LA 
SOLUBILIDAD DE LAS SULFONAMIDAS SÓDICAS (SD.Na, 
SMR.Na Y SMT.Na) EN FUNCIÓN DE LA TEMPERATURA (K) Y LA 
FRACCIÓN MÁSICA DE ETANOL EN LAS MEZCLAS 
COSOLVENTES. 
 
A partir de la dependencia de la solubilidad de las tres sulfonamidas sódicas, con 
respecto a la composición de la mezcla cosolvente etanol + agua y a la 
temperatura, se pude obtener ecuaciones, que permiten la estimación de la 
solubilidad de cada fármaco a temperaturas y composiciones cosolventes 
diferentes a las estudiadas experimentalmente.  
 
Dichas ecuaciones presentan una gran importancia en labores de diseño y 
desarrollo de medicamentos a nivel industrial, al reducir el número de ensayos 
experimentales permitiendo al farmacéutico calcular solubilidades en cosolventes 
con composiciones de su interés a temperaturas determinadas, diferentes a las 
estudiadas en el presente trabajo. 
 
Por tanto se presentan los gráficos de la solubilidad de la SD.Na, SMR.Na y 
SMT.Na en función de la temperatura y la composición de la mezcla cosolvente 
etanol + agua, así como las correspondientes ecuaciones con sus respectivos 
parámetros estadísticos, calculados mediante programa TableCurve 3D v4.0.01, 
en donde “z” es la solubilidad de la sulfonamida sódica, “x” es la fracción másica 
de etanol en la mezcla cosolvente y “y” la temperatura.   
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Figura 27. Gráfico de solubilidad de SD.Na expresada en fracción molar en función de la 
temperatura (K) y la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto (µEtOH) 
 
 
 
Tabla 28. Parámetros estadísticos de la gráfica de solubilidad de SD.Na expresada en 
fracción molar en función de la temperatura (K) y la facción másica de etanol en la mezcla 
cosolvente libre de soluto (µEtOH) 
Formula: Z=a+bx+cx+dx2+ey2+fxy+gx3+hy3+ixy2+jx2y  
z= Fracción molar de SD.Na; x= Temperatura (K); y= Fracción Másica de EtOH 
en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,9993 - 
Coeficiente de determinación 
ajustado (r2) 0,9992 
- 
a 0,0355 1,7701 
b –0,0004 0,0181 
c –0,0100 0,1540 
d 0,00001 0,0001 
e 0,025 0,016 
f –0,0001 0,0010 
g 0,00001 0,0000 
h –0,0010 0,0021 
i 0,0001 0,0001 
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Figura 28. Gráfico de solubilidad de SMR.Na expresada en fracción molar en función de la 
temperatura (K) y la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto (µEtOH) 
 
Tabla 29.  Parámetros estadísticos de la gráfica de solubilidad de SMR.Na expresada en 
fracción molar en función de la temperatura (K) y la facción másica de etanol en la mezcla 
cosolvente libre de soluto (µEtOH) 
Formula: Z=a+bx+cx+dx2+ey2+fxy+gx3+hy3+ixy2+jx2y 
z= Fracción molar de SMR.Na; x= Temperatura (K); y= Fracción Másica de EtOH 
en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,9976 - 
Coeficiente de determinación 
ajustado (r2) 0,9972 
- 
a 0,2042 1,307 
b –0,0014 0,013 
c –0,2930 0,114 
d 0,00001 0,000 
e 0,0134 0,012 
f 0,0022 0,001 
g 0,00001 0,000 
h 0,0106 0,002 
i –0,0001 0,000 
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Figura 29. Gráfico de solubilidad de SMT.Na expresada en fracción molar en función de la 
temperatura (K) y la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto (µEtOH) 
 
 
 
Tabla 30. Parámetros estadísticos de la gráfica de solubilidad de SMT.Na expresada en 
fracción molar en función de la temperatura (K) y la facción másica de etanol en la mezcla 
cosolvente libre de soluto (µEtOH) 
Formula: Z=a+bx+cx+dx2+ey2+fxy+gx3+hy3+ixy2+jx2y 
z= Fracción molar de SMT.Na; x= Temperatura (K); y= Fracción Másica de EtOH 
en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,9888 - 
Coeficiente de determinación 
ajustado (r2) 0,9871 
- 
a –0,6128 5,1389 
b 0,0086 0,0526 
c –1,0021 0,4470 
d 0,00001 0,0002 
e 0,4150 0,0479 
f 0,0059 0,0030 
g 0,00001 0,0000 
h 0,0380 0,0060 
i –0,0017 0,0002 
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Figura 30. Gráfico de solubilidad de SD.Na expresada en molaridad (mol*l
–1
) en función de la 
temperatura (K) y la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto 
(µEtOH) 
 
 
Tabla 31. Parámetros estadísticos de la gráfica de solubilidad de SD.Na expresada en 
molaridad (mol*l
–1
) en función de la temperatura (K) y la facción másica de etanol en la 
mezcla cosolvente libre de soluto (µEtOH) 
Formula: Z=a+bx+cx+dx
2+ey2+fxy+gx3+hy3+ixy2+jx2y 
z= Fracción molar de SD.Na; x= Temperatura (K); y= Fracción Másica de EtOH 
en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,998714 - 
Coeficiente de determinación 
ajustado (r2) 0,998519 
- 
a 12,9996 44,9833 
b –5,1160 3,9125 
c –0,1237 0,4606 
d –0,4787 0,4195 
e 0,0004 0,0016 
f 0,0455 0,0266 
g 0,1333 0,0524 
h –2,800E–07 0,0000 
i –0,0001 0,0000 
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Figura 31. Gráfico de solubilidad de SMR.Na expresada en molaridad (mol*l
–1
) en función de 
la temperatura (K) y la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto 
(µEtOH) 
 
Tabla 32. Parámetros estadísticos de la gráfica de solubilidad de SMR.Na expresada en 
molaridad (mol*l
–1
) en función de la temperatura (K) y la facción másica de etanol en la 
mezcla cosolvente libre de soluto (µEtOH). 
Formula: Z=a+bx+cx+dx2+ey2+fxy+gx3+hy3+ixy2+jx2y 
z= Fracción molar de SMR.Na; x= Temperatura (K); y= Fracción Másica de EtOH 
en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,9987 - 
Coeficiente de determinación 
ajustado (r2) 0,9985 
- 
a 12,9996 44,9833 
b –5,1161 3,9125 
c –0,1237 0,4606 
d –0,4787 0,4195 
e 0,0004 0,0016 
f 0,0455 0,0266 
g 0,1333 0,0524 
h 0,0000 0,0000 
i –0,0001 0,0000 
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Figura 32. Gráfico de solubilidad de SMT.Na expresada en molaridad (mol*l
–1
) en función de 
la temperatura (K) y la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de soluto 
(µEtOH) 
 
 
Tabla 33. Parámetros estadísticos de la gráfica de solubilidad de SMT.Na expresada en 
molaridad (mol*l
–1
) en función de la temperatura (K) y la facción másica de etanol en la 
mezcla cosolvente libre de soluto (µEtOH). 
Formula: Z=a+bx+cx+dx2+ey2+fxy+gx3+hy3+ixy2+jx2y 
z= Fracción molar de SMT.Na; x= Temperatura (K); y= Fracción Másica de EtOH 
en la mezcla cosolvente libre de soluto. 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,9950 - 
Coeficiente de determinación 
ajustado (r2) 0,9943 
- 
a 13,1501 137,9013 
b –0,1121 1,4121 
c –14,8854 11,9942 
d 0,0003 0,0048 
e 10,1716 1,2860 
f 0,0794 0,0816 
g 0,0000 0,0000 
h 1,3195 0,1605 
i –0,0407 0,0043 
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ANEXO 6. VOLÚMENES MOLARES APARENTES DE LAS 
SULFONAMIDAS SÓDICAS (SD.Na, SMR.Na y SMT.Na) EN AGUA 
A DIFERENTES CONCENTRACIONES  Y TEMPERATURAS.  
 
El estudio de los volúmenes molares de los fármacos se lleva a cabo para facilitar 
el proceso de diseño de formas farmacéuticas, así como para explicar los 
mecanismos de transferencia de fármacos a través de las membranas biológicas 
(Martínez et al., 2002). 
 
Por estas razones, como una contribución a la generación y sistematización de 
información sobre el comportamiento fisicoquímico de estos fármacos en medios 
acuosos se evaluó el efecto de la concentración y la temperatura sobre el volumen 
molar aparente de las tres sulfonamidas sódicas, las cuales como se indico 
previamente, están estructuralmente relacionadas. Con ese fin, se plantea una 
interpretación en términos de interacciones soluto-solvente basado en el 
comportamiento volumétrico correspondiente.  
 
Las densidades experimentales de las soluciones acuosas de los fármacos 
estudiados a ocho temperaturas (278.15-313.15) K se muestran en la tabla 31. En 
todos los casos las incertidumbres son de ± 0,0001 g*cm –3. Es claro que al 
aumentar la concentración a temperatura constante la densidad aumenta, y por 
otra parte, esta propiedad disminuye a medida que aumenta la temperatura 
manteniendo la concentración constante.  
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Tabla 34. Densidad de las soluciones acuosas de las sulfonamidas sódicas a varias 
concentraciones y temperaturas. 
mol*kg–1  / g*cm–3 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15  303,15 308,15  313,15 
SD.Na 
0,0000 1,0000 0,9997 0,9991 0,9982 0,9970 0,9956 0,9940 0,9922 
0,0500 1,0059 1,0057 1,0050 1,0040 1,0027 1,0013 0,9995 0,9974 
0,1000 1,0118 1,0116 1,0109 1,0097 1,0084 1,0068 1,0050 1,0030 
0,1500 1,0176 1,0173 1,0164 1,0153 1,0139 1,0122 1,0104 1,0085 
0,2000 1,0233 1,0228 1,0219 1,0208 1,0192 1,0176 1,0157 1,0138 
0,2500 1,0290 1,0286 1,0274 1,0261 1,0246 1,0230 1,0212 1,0192 
0,3000 1,0346 1,0340 1,0327 1,0315 1,0298 1,0281 1,0263 1,0241 
0,3500 1,0401 1,0393 1,0381 1,0368 1,0350 1,0333 1,0313 1,0293 
0,4000 1,0455 1,0444 1,0432 1,0418 1,0401 1,0384 1,0363 1,0343 
0,4500 1,0508 1,0497 1,0484 1,0470 1,0452 1,0433 1,0413 1,0391 
0,5000 1,0558 1,0546 1,0534 1,0518 1,0500 1,0481 1,0461 1,0438 
SMR.Na 
0,0500 1,0054 1,0051 1,0044 1,0035 1,0023 1,0008 0,9991 0,9972 
0,1000 1,0110 1,0107 1,0099 1,0089 1,0077 1,0064 1,0046 1,0024 
0,1500 1,0164 1,0161 1,0151 1,0141 1,0129 1,0113 1,0094 1,0074 
0,2000 1,0223 1,0216 1,0207 1,0197 1,0184 1,0166 1,0148 1,0124 
0,2500 1,0277 1,0270 1,0260 1,0246 1,0233 1,0217 1,0196 1,0174 
0,3000 1,0328 1,0323 1,0312 1,0299 1,0285 1,0268 1,0248 1,0228 
0,3500 1,0381 1,0377 1,0363 1,0351 1,0334 1,0316 1,0297 1,0276 
0,4000 1,0435 1,0426 1,0413 1,0400 1,0383 1,0365 1,0345 1,0324 
0,4500 1,0483 1,0474 1,0462 1,0448 1,0430 1,0411 1,0389 1,0368 
0,5000 1,0533 1,0522 1,0509 1,0494 1,0476 1,0458 1,0436 1,0416 
SMT.Na 
0,0500 1,0055 1,0052 1,0045 1,0036 1,0023 1,0008 0,9991 0,9971 
0,1000 1,0111 1,0106 1,0099 1,0088 1,0075 1,0061 1,0043 1,0022 
0,1500 1,0168 1,0162 1,0154 1,0142 1,0129 1,0112 1,0093 1,0073 
0,2000 1,0223 1,0215 1,0207 1,0192 1,0181 1,0163 1,0146 1,0125 
0,2500 1,0279 1,0268 1,0259 1,0245 1,0231 1,0215 1,0196 1,0176 
0,3000 1,0328 1,0318 1,0310 1,0296 1,0282 1,0264 1,0246 1,0223 
0,3500 1,0381 1,0371 1,0361 1,0347 1,0331 1,0312 1,0294 1,0272 
0,4000 1,0434 1,0422 1,0410 1,0396 1,0379 1,0360 1,0341 1,0319 
0,4500 1,0487 1,0473 1,0458 1,0442 1,0424 1,0405 1,0385 1,0363 
0,5000 1,0543 1,0528 1,0510 1,0490 1,0470 1,0450 1,0429 1,0408 
 
Por otra parte, a partir de los valores de densidad mostrados en la tabla 31 y las 
concentraciones de la soluciones, de cada una de las sulfonamidas sódicas, se 
calcularon los volúmenes molares aparentes (V), mediante la ecuación A6.1.  
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 
m
M
V




0
02 1000         Ec. A6.1 
 
Donde M2 es la masa molar del soluto, (a saber,  272,28, 286,31, y 300,34 g*mol
–
1, para SD.Na, Na.SMR, and Na.SMT, respectivamente), ρo y ρ son las 
densidades del solvente y la solución, respectivamente, y m es la concentración 
de la solución expresada en molalidad.  
 
En la tabla 35 se resumen los resultados de los volúmenes molares aparentes de 
las sulfonamidas sódicas y sus respectivas incertidumbres, las cuales fueron 
calculadas de acuerdo a la ley de propagación de incertidumbres (Bevington, 
1969). 
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Tabla 35. Volúmenes molares aparentes de las sulfonamidas sódicas a varias 
concentraciones (m) y temperaturas (K) 
 
mol*kg
–1
 
V / cm
3*mol–1  (V) / 
cm
3
 *mol
–1 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 313,15 
SD.Na 
0,0500 153,4 151,4 153,4 155,4 157,5 157,6 161,7 167,9 2,0 
0,1000 152,5 152,0 152,5 155,6 157,1 158,7 160,8 162,9 1,0 
0,1500 152,3 152,3 154,3 156,0 157,4 159,2 160,6 161,7 0,7 
0,2000 152,2 153,3 155,0 156,1 157,9 159,3 160,6 161,2 0,5 
0,2500 152,1 152,5 154,7 156,4 157,7 158,8 159,6 160,6 0,4 
0,3000 151,7 152,9 155,1 156,2 157,9 159,0 159,8 161,2 0,3 
0,3500 151,6 153,2 154,9 156,1 157,9 158,9 160,1 160,9 0,3 
0,4000 151,76 153,80 155,22 156,54 157,87 158,84 160,08 160,69 0,26 
0,4500 151,80 153,62 155,12 156,29 157,83 159,04 159,93 160,95 0,23 
0,5000 152,19 154,04 155,29 156,77 158,16 159,16 160,18 161,31 0,21 
SMR.Na 
0,0500 177,4 177,4 179,4 179,5 179,6 181,7 183,9 186,0 2,0 
0,1000 174,4 174,4 177,0 177,5 177,6 177,2 179,4 183,6 1,0 
0,1500 174,1 174,1 176,9 177,6 178,0 179,2 181,3 182,8 0,7 
0,2000 171,2 173,3 174,6 175,4 176,0 178,1 179,3 182,3 0,5 
0,2500 170,8 172,4 174,3 176,2 176,7 177,8 179,8 181,6 0,4 
0,3000 171,4 172,1 173,8 175,2 176,1 177,1 178,6 179,4 0,3 
0,3500 170,9 171,4 173,8 174,7 176,1 177,4 178,4 179,4 0,3 
0,4000 170,16 171,71 173,55 174,76 176,01 177,14 178,30 179,21 0,26 
0,4500 170,73 172,12 173,53 174,74 176,32 177,57 178,97 179,80 0,23 
0,5000 170,72 172,29 173,77 175,08 176,51 177,45 178,72 179,28 0,21 
SMT.Na 
0,0500 189,3 189,3 191,4 192,5 193,6 195,7 197,9 202,2 2,0 
0,1000 187,8 189,3 190,4 192,5 193,6 193,7 196,4 199,1 1,0 
0,1500 185,2 187,3 188,7 191,1 191,9 194,1 195,9 197,4 0,7 
0,2000 185,0 187,3 188,6 191,5 191,3 193,2 193,9 195,6 0,5 
0,2500 183,8 186,9 188,2 190,3 191,2 192,4 193,5 194,5 0,4 
0,3000 184,9 187,4 188,1 189,9 190,7 192,1 193,0 194,9 0,3 
0,3500 184,5 186,5 187,8 189,3 190,6 192,2 192,9 194,3 0,3 
0,4000 183,86 186,20 187,80 189,16 190,56 191,98 192,91 194,12 0,26 
0,4500 183,20 185,74 187,86 189,56 191,05 192,33 193,41 194,51 0,23 
0,5000 181,86 184,37 186,91 189,28 191,06 192,44 193,64 194,44 0,21 
 
La dependencia de V con respecto a la concentración molal de la sulfonamida 
sódica, en todas las temperaturas de estudio, se ajustó a una ecuación del tipo: 
 
2/1
V
0
VV mS       Ec. A6.2 
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Tabla 36. Volúmenes molares parciales de las sulfonamidas, iónicas y moleculares a 
dilución infinita y los parámetros Sv y E
0
2 a diferentes temperaturas. 
T / K 0VSulf.Na/ 
cm3*mol–1 
σ ( 0
SV ulf.Na )/ 
cm3*mol–1 
SV / 
cm
3
*kg
1/2
*mol
–3/2
 
σ(SV) / 
cm
3
 *kg
1/2
*mol
–3/2
 
0
SulfV / 
cm3*mol–1 
σ ( 0
SulfV ) / 
cm3*mol–1 
 SD.Na SD 
278,15 152,4 0,7 –0,9 1,2 155,3 0,7 
283,15 150,4 0,5 5,0 0,8 152,8 0,5 
288,15 152,6 0,6 4,0 1,0 154,6 0,6 
293,15 155,1 0,3 2,2 0,5 156,7 0,3 
298,15 156,9 
a, b 0,3 1,6 
c 0,4 158,1 0,3 
303,15 158,5 0,4 0,8 0,7 159,4 0,4 
308,15 161,1 0,5 –1,7 0,9 161,8 0,5 
313,15 164,1 1,5 –4,9 2,6 164,6 1,5 
 SMR.Na SMR 
278,15 176,6 1,4 –9,3 2,4 179,5 1,4 
283,15 176,3 1,2 –6,7 2,0 178,7 1,2 
288,15 179,3 1,1 –8,7 1,9 181,3 1,1 
293,15 179,6 1,0 –7,3 1,6 181,2 1,0 
298,15 178,6 
b 0,9 –3,6 1,6 179,8 0,9 
303,15 179,9 1,1 –3,9 1,8 180,8 1,1 
308,15 182,5 1,2 –6,0 2,1 183,2 1,2 
313,15 187,2 1,2 –11,9 2,0 187,7 1,2 
 SMT.Na SMT 
278,15 190,7 1,2 –11,5 2,0 193,6 1,2 
283,15 191,9 0,9 –9,6 1,6 194,3 0,9 
288,15 191,8 0,6 –6,6 1,1 193,8 0,6 
293,15 194,1 0,7 –7,3 1,1 195,7 0,7 
298,15 193,5
 a, b 0,9 –4,2 c 1,5 194,7 0,9 
303,15 195,2 0,8 –4,6 1,4 196,1 0,8 
308,15 197,4 1,3 –6,5 2,2 198,1 1,3 
313,15 201,1 1,5 –10,5 2,6 201,6 1,5 
a
Valores de 
0VSulf.Naa 298,15 K reportados por Labastidas y Martínez: 158,7 (± 0,6) y 190,5 (± 0,9) 
cm
3
*mol
–1
 para SD.Na y SMT.Na, respectivamente. 
b
 Valores de
0VSulf.Na  a 298,15 K reportados por 
Martínez et al.,159,0 (± 0,2), 176,2 (± 0,4), y 198,3 (± 0,3) cm
3
*mol
–1
 para SD.Na, SMR.Na, y 
SMT.Na, respectivamente. 
c
Valores de Sv a 298,15 reportados por Labastidas y Martínez: 3,4 (± 
0,6) y 9,1 (± 1,0) cm
3*
kg
1/2
*mol
–3/2
 para SD.Na y SMT.Na, respectivamente. 
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en donde 0
V  
es el volumen molar aparente a dilución infinita, (igual al volumen 
molar parcial a dilución infinita 
0
2V ) y Sv es al parámetro experimental de variación. 
Los valores 
0
2V  y Sv  se obtuvieron por ponderación de mínimos cuadrados y los 
valores numéricos junto con sus incertidumbres se muestran en la tabla 36.  
Los únicos valores reportados en la literatura de 
0
2V para estas sulfonamidas 
sódicas son los de Labastidas y Martínez (2006) y Martínez et al., (2002) a 298,15 
K, por lo que se encuentran algunas diferencias entre ellos, lo que podría 
atribuirse a los intervalos de concentraciones estudiados en cada 
investigación. Desafortunadamente, no hay más valores reportados a otras 
temperaturas, y por ende no es posible realizar otras comparaciones.   
Por otro lado, el signo del parámetro Sv en la ecuación A6.2, podría estar asociado 
a la influencia del soluto sobre la estructura del agua. Esta influencia estructural 
puede ser descrita en términos de estructuración o desestructuración del agua que 
rodea al soluto (Franks et al., 1967; Wen et al., 1964). Valores negativos de SV se 
han encontrado en algunos solutos como sales de tetraalquilamonio, que se 
caracterizan por promover el efecto de estructuración del agua (Gopal et al., 1968; 
Wen et al., 1964). Este tipo de efecto hidrófobo de los solutos es dominante en 
comparación con el efecto hidrofílico. De acuerdo a la tabla 36 el valor de S V es 
negativo para todas las temperaturas, excepto desde 283,15 hasta 303,15 K para 
SD.Na. Estas observaciones podrían ser interpretadas en términos del efecto de 
estructuración del agua por parte de estas sulfonamidas sódicas en estas 
temperaturas, a excepción de SD.Na a 283,15 y 303,15 K (donde se encontraron 
valores positivos para Sv). Al comparar los valores de Sv  para la SD.Na y SMT.Na 
reportados en la literatura (Labastidas et al., 2006), se deduce que en el primer 
caso el valor es también positivo, aunque un poco diferente, mientras que para el 
último, el signo reportado es contrario, o sea positivo, y por supuesto, diferentes 
en magnitud. Estas diferencias podrían atribuirse a intervalos diferentes de 
concentraciones como ya  se menciono, sin embargo, para la Na.SMT los motivos 
de la discrepancia observada serían más complejos. 
Utilizando el principio de aditividad de volumen, el volumen molar aparente a 
dilución infinita de las sulfonamidas sódicas puede ser separado en las 
aportaciones  iónicas individuales de acuerdo con la siguiente expresión (Rudan-
Tasic et al., 2004) 
         
       
         
               
En donde 0 -NaV  y 
0
-SulfV  son los volúmenes molares parciales del ion sodio y 
sulfonamida respectivamente. Los datos de 0 -NaV  fueron tomados de la literatura 
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(Millero, 1972). Los datos de 0
-SulfV fueron calculados a partir de la ecuación A6.3, y 
se muestran en la tabla 33.  
La variación de 0
SDV , 
0
SMRV , y 
0
SMTV con temperatura se ajustó por método de 
mínimos cuadrados y de acuerdo a las siguientes ecuaciones lineales empíricas, 
calculadas mediante el programa TableCurve 2D. v5.01. 
    
                                  
     
                                  
     
                                   
Donde T es la temperatura en Kelvin. El valor de 0
SDV para la SD.Na a 278,15 K no 
se consideró en la ecuación A6.4. Por otra parte, la expansibilidad molar parcial a 
dilución infinita 0E se calculó a partir de las ecuaciones de A6.4 a A6.6, gracias a 
la dependencia del volumen con respecto a la temperatura TVE  0Sulf
0
 . Los 
valores de 0E y sus respectivas incertidumbres a cada temperatura son los 
siguientes: 0,375 (0,016), 0,18 (0.03), y 0,192 (0,028) cm 3*mol–1*K–1,para SD, 
SMR y SMT, respectivamente. 
De acuerdo a las ecuaciones  A6.4 a A6.6 las tendencias de 0 -SulfV son a incrementar 
con el aumento de temperatura. Este resultado puede atribuirse a 
desestructuración del agua, lo que provoca un aumento en el volumen molar 
estructural (Gopal et al., 1968). Por otra parte, los valores positivos pueden ser 
explicados de acuerdo a la formación de "tipo clatrato", descrita por Wen y Saito 
(De Lisi, 1990). De esta manera, cuando la concentración de sulfonamida sódica 
aumenta, el cúmulo de moléculas de agua que rodea los iones tiende a unirse con 
sus vecinos y formar “cajas”, forzando a los iones a entrar en ellas. Al aumentar la 
temperatura estas estructuras se rompen, lo cual conduce a la expansión del 
sistema (Rundan-Tasic et al., 2004). 
Por otra parte, la tabla 34 muestra el efecto de la sustitución de átomos de 
hidrógeno por grupos metilo en el grupo funcional pirimidina sobre el volumen 
molar parcial a dilución infinita, a todas las temperaturas estudiadas. Se puede 
observar en primer lugar que el aporte de volumen no es el mismo al reemplazar 
el  hidrógeno (cerca de 21 cm3*mol–1 al pasar de SD a SMR), como cuando el 
segundo se sustituye (cerca de 15 cm3*mol–1 pasando de SMR a SMT); este 
hecho ya fue descrito, pero las respectivas razones fisicoquímicas involucradas no 
están claras (Martínez et al., 2002). 
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Tabla 37. Volumen molar parcial de los sustituyentes obtenidos mediante la sustitución de 
átomos de hidrógeno por grupos metilos en la unidad pirimidina. 
T / K 0V 1-metilo  / 
cm3*mol–1 a 
 ( 0V 1-metilo ) / 
cm3*mol–1 
0V 2-metilo  / 
cm3*mol–1 b 
 ( 0V 1-metilo ) / 
cm3*mol–1 
0Vdimetilo  / 
cm3 mol–1 c 
 ( 0Vdimetilo ) / 
cm3*mol–1 
278,15 24,2 1,6 14,1 1,4 38,3 1,4 
283,15 25,9 1,3 15,6 1,0 41,5 1,0 
288,15 26,7 1,3 12,5 0,8 39,2 0,8 
293,15 24,5 1,0 14,5 0,8 39,0 0,8 
298,15 21,7 0,9 14,9 0,9 36,6 0,9 
303,15 21,4 1,2 15,3 0,9 36,7 0,9 
308,15 21,4 1,3 14,9 1,4 36,3 1,4 
313,15 23,1 1,9 13,9 2,1 37,0 2,1 
a 
Obtenidos restando el volumen molar parcial de SD.Na de SMR.Na. 
b
 Obtenidos restando el volumen molar 
parcial de SMR.Na de SMT.Na. 
c
 Obtenidos restando el volumen molar parcial de SD.Na de SMT.Na. 
De acuerdo a todo lo tratado anteriormente, se puede concluir que el 
comportamiento volumétrico de las sulfonamidas sódicas estudiadas en medio 
acuoso depende tanto de la concentración como de la temperatura. Además, 
basado en el signo negativo de Sv obtenido, se podría proponer que estos 
fármacos actúan principalmente como estructuradores de agua debido al efecto 
hidrófobo en torno a sus grupos no polares, con excepción de SD.Na en el 
intervalo desde 283,15 K hasta 303,15 K. Por último, se puede decir que los datos 
presentados en este Anexo permiten ampliar la información fisicoquímica de los 
fármacos electrolitos en soluciones acuosas.  
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ANEXO 7. VOLÚMENES MOLARES APARENTES DE LAS 
SULFONAMIDAS SÓDICAS (SD.Na, SMR.Na y SMT.Na) EN 
SOLUCIONES SATURADAS EN MEZCLAS COSOLVENTES 
ETANOL + AGUA A DIFERENTES TEMPERATURAS.  
 
El estudio del comportamiento del volumen molar aparente del soluto en las 
soluciones, da idea de la naturaleza de las interacciones presentes a nivel 
molecular ya que los cambios en el volumen molar se deben a los cambios de 
ambiente que sufren las moléculas al pasar de un estado puro a un medio en el 
que las moléculas de soluto se encuentran rodeadas de solvente. Por tanto el 
volumen del soluto en la disolución es diferente al volumen de la especie pura 
(Edward et al., 1978). 
 
En este sentido, se calcularon los volúmenes molares aparentes de las 
sulfonamidas sódicas en las soluciones saturadas, a partir de datos de densidad 
de las mezclas cosolventes etanol + agua libres de soluto (tabla 35) y de las 
soluciones saturadas (Anexo 2), de acuerdo a la ecuación A6.1. 
 
Como se aprecia en las figuras 33 34 y 35, a medida que aumenta la 
concentración de etanol en las mezclas cosolventes ϕv disminuyen indicando un 
cambio en la naturaleza del solvente el cual afectando los valores del volumen 
ocupado por el fármaco.  
 
En algunos casos los volúmenes molares aparentes de las sulfonamidas sódicas, 
toman valores en negativos muy altos cambiando de manera brusca la tendencia 
con respecto a la composición de la mezcla cosolvente etanol + agua, estos 
comportamientos se pueden presentar debido a la incertidumbre experimental en 
la determinación de la densidades y además, a la cercanía entre estos valores en 
las soluciones de muy baja concentración de sulfonamida, o sea, aquellas en 
etanol puro o en mezclas ricas en este cosolvente.  
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Tabla 38. Densidades (g*cm
–3
) de las mezclas cosolventes etanol + agua a diferentes 
temperaturas (K) 
µEtOH 278,15a 283,15a 288,15a 293,15b 298,15b 303,15b 308,15b 
0,00 0,9999 0,9997 0,9991 0,9982 0,9970 0,9957 0,9940 
0,10 0,9845 0,9840 0,9831 0,9818 0,9802 0,9787 0,9767 
0,20 0,9740 0,9726 0,9708 0,9686 0,9666 0,9639 0,9612 
0,30 0,9628 0,9600 0,9572 0,9538 0,9509 0,9474 0,9441 
0,40 0,9460 0,9428 0,9393 0,9352 0,9321 0,9277 0,9241 
0,50 0,9257 0,9222 0,9184 0,9138 0,9100 0,9059 0,9017 
0,60 0,9040 0,8996 0,8974 0,8911 0,8872 0,8829 0,8793 
0,70 0,8808 0,8764 0,8736 0,8677 0,8637 0,8592 0,8547 
0,80 0,8571 0,8520 0,8496 0,8435 0,8392 0,8347 0,8311 
0,90 0,8317 0,8271 0,8238 0,8180 0,8132 0,8094 0,8058 
1,00 0,8024 0,7983 0,7950 0,7895 0,7853 0,7811 0,7767 
a Densidades determinas experimentalmente. 
bTomados de Jiménez et al., 2004) 
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Tabla 39. Volúmenes molares aparentes de las sulfonamidas sódicas en las soluciones 
saturadas en mezclas cosolventes etanol + agua a varias temperaturas (K) 
 
µEtOH 
V / cm
3*mol–1 
Temperatura (K) 
278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 
SD.Na 
0,00 157,11 157,91 158,37 159,29 160,59 160,54 160,01 
0,10 153,12 151,94 151,58 151,27 149,95 149,61 148,79 
0,20 153,74 150,02 145,02 141,95 141,15 139,60 139,10 
0,30 151,39 144,29 133,93 126,07 122,95 119,72 115,83 
0,40 145,69 134,20 122,10 109,89 106,86 102,48 98,96 
0,50 132,57 112,78 96,59 78,67 70,12 58,54 52,87 
0,60 110,07 87,33 83,36 57,09 46,67 38,67 30,07 
0,70 99,36 87,43 94,17 71,61 62,56 56,87 53,79 
0,80 –25,55 –44,61 44,15 –15,67 3,51 2,41 56,86 
0,90 –222,67 –307,46 –46,42 –150,44 –137,69 30,10 179,00 
1,00 –676,04 –338,46 702,97 –975,21 –1372,15 –1670,51 –1473,94 
SMR.Na 
0,00 127,46 139,32 149,58 155,94 164,81 171,86 177,18 
0,10 141,68 150,61 157,69 163,80 169,05 173,40 178,52 
0,20 168,87 167,51 168,34 174,84 176,35 178,25 182,02 
0,30 177,84 174,83 174,14 173,17 177,16 179,66 180,99 
0,40 175,14 174,10 174,04 172,11 176,64 177,63 182,28 
0,50 169,09 171,05 173,22 171,52 176,77 180,11 185,98 
0,60 166,20 156,89 177,19 157,36 166,05 173,25 183,33 
0,70 129,81 136,12 173,00 160,66 175,42 175,69 186,40 
0,80 200,30 130,27 229,16 139,55 135,42 136,55 156,84 
0,90 48,39 42,90 263,58 23,00 –45,97 85,99 170,49 
1,00 –426,18 –280,79 149,84 –483,30 –284,19 –289,23 –297,20 
SMT.Na 
0,00 155,38 166,04 171,86 178,62 184,21 190,29 194,82 
0,10 157,27 164,79 173,84 180,50 187,41 192,90 198,21 
0,20 163,23 172,20 180,60 185,14 188,77 197,72 202,50 
0,30 166,75 174,90 186,79 189,53 195,68 202,90 206,58 
0,40 157,00 173,80 180,67 185,05 195,42 201,98 209,27 
0,50 149,01 165,80 180,96 183,96 195,59 204,64 210,50 
0,60 180,85 162,53 175,70 186,98 194,33 198,73 204,44 
0,70 166,28 159,42 179,87 180,58 196,63 193,86 204,92 
0,80 168,05 173,43 206,01 195,33 188,45 197,50 209,94 
0,90 139,29 76,20 91,07 93,89 140,24 163,50 188,61 
1,00 –45,15 109,33 181,42 68,19 164,58 177,80 181,53 
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Figura 33. Gráficos del volumen molar aparente de la SD.Na en las soluciones saturadas en 
mezclas cosolventes etanol + agua a diferentes temperaturas.  
 
Todas los gráficos presentan una relación no lineal entre el volumen molar 
aparente de cada una de las sulfonamidas sódicas y la composición de la mezcla 
cosolvente etanol + agua. 
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Figura 34. Gráficos del volumen molar aparente de la SMR.Na en las soluciones saturadas 
en mezclas cosolventes etanol + agua a diferentes temperaturas. 
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Figura 35. Gráficos del volumen molar aparente de la SMT.Na en las soluciones saturadas en 
mezclas cosolventes etanol + agua a diferentes temperaturas. 
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